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Resumen cronológico del trabajo efectuado
t
a
Nuestra primera intención al iniciarse el desarrollo del presente trabajo se centró en la
determinación potenciométrica de constantes de ionización de aminoácidos en medios salinos
de diferente composición con el fin de obtener datos de posible interés en estudios de
especiación. Como medio iónico de trabajo se comenzó por electrolitos sencillos para ir
añadiendo posteriormente otros electrolitos que simularan de alguna forma el agua de mar
-agua de mar sintética.
El empleo de la técnica potenciométrica con electrodos de vidrio para llevar a cabo tal
determinación exigía el cálculo del potencial estándar para cada medio iónico por lo que se
consideró oportuno dedicar una sección al estudio de la problemática que surgió al llevar a
cabo el calibrado del electrodo de vidrio en concentración de protones empleando el método
tradicional de valoraciones ácido-base. Nos pareció también interesante proceder a la
simulación del calibrado con el fin de analizar la forma en que los errores sistemáticos en
las concentraciones afectan al resultado.
Con el fin de racionalizar los datos de pK estequiométrico -pK`- en función de la fuerza
iónica se consideró de interés el empleo de un modelo de interacción alternativo a los
modelos empíricos o semiempíricos utilizados habitualmente y nos pareció adecuado el
modelo de interacción específica de Pitzer -ampliamente utilizado con electrolitos fuertes
para la determinación de coeficientes osmóticos y de actividad- que conduce a unas
ecuaciones de uso más general y permite trabajar a fuerzas iónicas más elevadas. Se comenzó
utilizando el modelo con sistemas sencillos y posteriormente con datos de la bibliografía para
comprobar así su aplicabilidad a equilibrios ácido-base de moléculas orgánicas tales como
ácidos carboxílicos y aminoácidos. La constatación de la existencia de un elevado error en
los parámetros de regresión obtenidos condujo inmediatamente a la búsqueda de sus causas
por lo que se realizó un estudio del comportamiento de las ecuaciones del modelo y del
efecto que produce la introducción de errores sistemáticos en la fuerza iónica, errores
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aleatorios en el pl^, la variación del intervalo de ajuste, la multicolinealidad existente entre
las variables independientes del modelo... Este último aspecto nos condujo al empleo
comparativo de la técnica de regresión ridge como alternativa al método de mínimos
cuadrados ordinario.
Concluidos los estudios relativos a la técnica experimental y al modelo matemático empleado,
se procedió a la obtención de datos de pK's estequiométricos para un grupo de aminoácidos.
El primer sistema estudiado fue la glicina en NaCI, debido, precisamente, a que la glicina
es el más sencillo de todos los aminoácidos y se encuentra presente en aguas naturales. EI
NaCI constituyó el primer electrolito objeto de estudio por tratarse del componente
mayoritario en el agua de mar y en otros fluidos naturales. A partir de este sistema inicial,
se extendió el estudio a otros aminoácidos, no solo en NaCI sino también en agua de mar
sintética contribuyendo, creemos, a un estudio sistemático que no existía hasta el momento
presente.
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Capítulo 1
Teorías de interacción iónica
y equilibrio químico
l.l. Desarrollo histórico
de los modelos de interacción iónica
•
•
Desde principios de siglo se reconoce que las peculiaridades de las disoluciones electrolíticas
se relacionan con la existencia de fuerzas de largo alcance de carácter electrostático, lo que
origina que su comportamiento sea muy diferente del que presentan los gases reales. La ley
límite de Debye-Hiickel, que establece una relación entre el logaritmo del coeficiente de
actividad iónico medio y la raíz cuadrada de la fuerza iónica ^t], explica la conducta de
estas disoluciones en condiciones de elevada dilución, lo que limita su validez a moderadas
y altas concentraciones, en donde se evidencia progresivamente la influencia de fuerzas de
corto alcance, que son las responsables de la aparición de los distintos términos que se
añaden a la ley límite y que pueden asociarse a distintos modelos semiempíricos de
interacción iónica. A continuación se da una breve reseña histórica de los mismos. Dado que
10 Antecedentes bibliográfccos
tradicionalmente dichos modelos se ensayan en la interpretación de datos de coeficientes de
actividad y osmóticos, nos referiremos, fundamentalmente, a dichas magnitudes.
1.1.1. Arrhenius (I880)
Arrhenius postula las siguientes hipótesis en su teoría de ionización (2^:
l. Los electrolitos están totalmente disociados en el límite de dilución infinita.
2. La conductancia equivalente de los iones libres es independiente de la concentra-
ción - hoy en día se sabe que este postulado no es válido, puesto que la movilidad
de los iones libres disminuye con la concentración debido al aumento de las
" interacciones entre cargas de signo opuesto.
3. El equilibrio entre iones y moléculas neutras verifica la ley de acción de masas.
1.1. Z. Bronsted (1920)
En 1922 Bronsted propuso las siguientes ecuaciones para electrolitos 1:1:
1-^= a min+am
3
lnyt = -amin -2(3m
(1)
(2)
donde ^ y^y son los coeficientes osmótico y de actividad iónico medio respectivamente; el
parámetro a representa una propiedad general (no específica) de las cargas de los iones y del
disolvente mientras que ^3 es un parámetro específico para cada soluto. Bronsted también
postuló que solamente habría interacción específica entre iones de diferente signo y que la
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1.1.3. Debye-Hiickel (1923)
•
En 1923 aparece la primera teoría estadística de disoluciones electrolíticas desarrollada por
Debye y Húckel y aplicada con éxito a disoluciones muy diluidas. Dicha teoría considera los
iones como cargas puntuales que se acercan cuando son de signo opuesto, lo que conduce a
que cada ion quede rodeado por una atmósfera de iones de signo contrario. Considera además
que los electrolitos fuertes están completamente disociados y las desviaciones de la idealidad
son debidas a interacciones eléctricas.
En su teoría de interacción interiónica Debye y Hiickel calculan la contribución eléctrica a
la energía libre y expresan el logaritmo del coeficiente de actividad iónico medio como:
log Yt = - (z+z_ ^A f (3)
expresión que constituye la ley límite, donde I=1/2Em^z? es la fuerza iónica y
A=(2nd„^Voe6)1R/2.303(lOkE7)3n es la constante de Debye-H ŭckel, con dR,=densidad del
agua, No=n° de Avogadro, e=carga electrónica, k=cte. de Boltzmann y E=constante
diléctrica. En disolución aĉuosa a 25°C (E=78.54) y para un ion z-valente, se obtiene:
logy = - 0.509 z2 f (4)
La conversión del coeficiente de actividad a las diferentes escalas puede hacerse a partir de
las transforrnaciones oportunas (3].
Para poder aplicar su teoría a disoluciones más concentradas, Debye y Húckel introdujeron
un término que considera el tamaño de los iones:
^
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Az2 flog y = -
1 +Ba f
(5)
B es una constante, lO8B=(8^rNe2)`^/(103kET)'h y a es el diámetro medio efectivo de los iones
en la disolución.
Harned y colaboradores (4^ proponen una expresión del tipo:
log y =-A z2 f+ C"1
donde la constante C" se determina mediante el ajuste de los datos experimentales.
(6)
En no pocas ocasiones se emplea, también, la ecuación completa de Debye-Húckel con un
término lineal adicional introducido como corrección empírica:
2
log y=- Az 1+ C^I
1 +Ba f
aunque ahora son dos, B y C', los parámetros que; han de calcularse. Como alternativa
Gŭntelberg (sl propone una expresión que no contiene parámetros ajustables:




Guggenheim 161, ('n tomando como referencia las ecuaciones de Bronsted, las modificó
de forma que condujesen a una mayor concordancia con los datos experimentales de
coeficientes osmóticos y de actividad, obteniendo para un electrolito sencillo:
•
•
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2v +v
1-^ = 1 a ^z+z_^ I1R o(I^) - - Rm
3 v++v-
Iu2 2v+v
^y* _ -a ^z+z_ ^ + - 2 ^i m
l+Iln v++v
donde v(y)=(3/y3)[l+y-(l+y)-1-21n(i+y)] y v+ y v_ son los coeficientes estequiométricos
de los iones positivos y negativos. Nuevamente, ^ es un parámetro que depende del
electrolito.
La expresión de Guggenheim para mezclas de electrolitos es:
jiR 2 v v+ 11
^Y,^rx--a ^zMZx^ 1+I^ + v++v- ^ RMama+ v++v- ^ Rcxm^ ()
a c
donde los subíndices c y a se reiieren a cationes y aniones, respectivamente.
I.1.5. Davies (1938)
La ecuación propuesta por Davies para expresar el coeficiente de actividad iónico medio:










1.1.6. Scatchard (década de los sesenta)
A principios de los sesenta, Scatchard (s^ desarrolla una teoría más compleja que las
anteriores en la que se tienen en cuenta las interacciones de más de dos partículas. La





donde y representa la fracción de fuerza iónica y los parámetros A, B, ac y(3 son funciones
de la fuerza iónica, la temperatura, presión, naturaleza del disolvente y características de los
solutos que indican los subíndices. Los términos A y a recogen las propiedades de las
disoluciones de los electrolitos puros mientras que B y^3 aparecen cuando existen mezclas.
En este sentido, Scatchard recoge la idea de Friedman ^9^ que propone que el exceso de
energía libre-de la que se obtiene ln yt por derivación- se puede expresar como la suma
de dos términos, uno recoge las contribuciones de cada electrolito puro a la misma fuerza
iónica y otro que sería el exceso de energía libre de mezcla y que se expresa como una serie
de potencias de la fuerza iónica.
Las expresiones de los parámetros que aparecen en la ecuación (13) son las siguientes:
a1= 2S 1+a^ f' 1 -21n(1 +a^ f)+
ail l+a^f
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ZĴ^ (1) 3 (2) 4 (3) 3 (iS)A. + a. _ +2a• I+-a• ÍL +-a• 1+...1 I z 2 z 3^
1 +a,f
pÁB = b^á'1)I+b^á)I^+b^ )I3+...
R^B - bÁá^^+báŝ)I3+...
Bo _ bro.l> 1+ ^ bro,^) IZ + ^ bro,^) I3 +...
AB - AB 2 AB 3 AB
B1 _ 1 b(1,^) IZ + 1 b(1^3> I3 +...
AB - 2 AB 3 AB
(18)
(19)
A fuerzas iónicas por debajo de 0.1 molal puede tomarse a;=1 en la expresión de Debye-
Húckel, pero para disoluciones más concentradas Scatchard demuestra que a; =1.5 conduce
a mejores resultados [^o^.
El propio Scatchard propuso un modelo distinto en 1968 [11^ en el cual expresa los
coeficientes de actividad usando los iones como componentes individuales y no el electrolito
neutro. ^
1.1.7. Pitzer (década de los setenta)
•
El modelo de interacción iónica propuesto por Pitzer [^2^ en 1973 se basa en un desarrollo
en serie del virial de la función energía libre de Gibbs de exceso [9):
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donde ww es número de Kg de agua, m,, m^, ... son las molalidades de las sustancias
presentes y f(n es una función de la fuerza iónica, de la temperatura y de las propiedades
del disolvente - corresponde al término de la ley límite de Debye-Hiickel. ^ es el segundo
coeficiente del virial que es función de la fuerza iónica y está asociado a fuerzas de corto
alcance existentes entre dos especies y µyk es el tercer coeficiente del virial, relacionado con
interacciones triples de corto alcance e independiente de la fuerza iónica. Este último término
sólo se hace significativo para valores elevados de la fuerza iónica.
1.1.7.1. Electrolitos puros
La expresión del coeficiente osmótico para un electrolito sencillo MX, obtenida derivando









donde el térmíno (If -^ es el término de Debye-Hŭckel. El término entre corchetes (a's), que
engloba una función de la fuerza iónica, y el término final (µ's) que solamente pueden
evaluarse a partir de medidas experimentales. Se definen por ello las siguientes funciones:
•
^teorfas de interacción iónica l ^
.fm = \^ ^
(22)
2






3 (24))(v + v^ xµ^M µM^1^
(vMVX)
Hemos omitido los términos con µ^ y µ^ porque están relacionados con interacciones
de corto alcance entre tres iones del mismo signo y las repulsiones eléctricas hacen poco
probable que lleguen a encontrarse suficientemente cerca, por lo que su contribución puede
considerarse despreciable en general.
La ecuación (21) se puede escribir de la forma:
ĜVMVx ^ 2 2(vMVX)3R ^
^-1= ^z,xZg ^ f^ + m v BMX + m v CMX
Para un electrolito 1-1 todos los coeficientes ^y se hacen uno.
(25)
En una etapa ulterior del desarrollo teórico, se modificó el modelo usando la forma extendida
del término de Debye-Hŭckel, f^, y variando la dependencia de B^ con la fuerza iónica. A
partir del análisis de distintos datos experimentales se llegó a las siguientes expresiones:
Iln
f^ = A^ (1 +bll^)
B^ _ (3 t^ + (3 ^^ exp (-a 11^2)
(26)
se toma b=1.2 Kg12 mol-1'2 y a=2.0 Kg12 mol-12. Los parámetros ^8^^ y^3^^ son
específicos de la sal MX y se esperaba que fuesen específicos de los iones que interaccionan.
•
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Se observó que la ecuación (27) no era válida para electrolitos 2:2 con el valor de a indicado
puesto que dichos electrolitos muestran un efecto de formación de pares iónicos. Se encontró
la siguiente expresión para electrolitos 2:2, añadiendo un término más a la ecuación (27):
B^ _ ^i^^+ Rt^exp(-ocll1^2)+^3^^exP(-a2lln) (28)
con «1=1.4 Kgl'Z mol-12 y a2 =12 Kg12 mo1^12 . El parámetro ^,^^ es negativo y está
relacionado con la constante de equilibrio de asociación.
Finalmente indicar que la expresión teórica para el término de Debye-H ŭckel es de la forma:
1 2 n Nadw in e2 3n
A^ 3 1000 E kT
(29)
con No=número de Avogadro, dq,=densidad del agua, e=carga electrónica, k=constante de
Boltzmann y e=constante dieléctrica del agua.
El coeficiente de actividad iónico medio para una sal se define como:
^ Y= _ ^ (vM^ YM+vx^Yx)
y para el presente modelo con una sal MX del tipo 1:1, 1:2 0 2:1:
( )3/2
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BM se ha definido previamente en las ecuaciones (27) y(28). ^
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(34)
I.1.7.2. Mezclas de electrolitos
•
Transformando convenientemente la ecuación (20) se obtiene:
G^`
w^T =.^^ + E^ m^ ma[B^+( ^ m^Z^) C^ +
+ E E m^m^^[24i^^^+ E ma^^^'a)^+ ^^ mama^[2^^^+ E m^^r^^)l +(35)
♦
s
+2E Emm1l +2E Emm^ +2 ^ ^mm^1^ +Em2^, +...
n c nc n a na n n nc n nn
n c n a nx n^ n
donde los sumatorios se extienden a los diferentes cationes c, c' y aniones a, a'. Las
especies n y n' son las especies neutras en disolución.
En los diferentes términos los coeficientes de actividad del catión M y anión X, vienen dados
por las expresiones simplificadas:
ln yM = zMF+ ^ ma(2BMa+ZCMa)+ E m^(2^,rr^+ ^ ma^nrca) +
a c a
+ ^ ^ mama,^M^i+zM ^ ^ mclnaC^ +Ĝ ^ mn^,^+...
ax a^ C a R
^
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ln yx = zXF+ ^ ma(2B^x+ZC^x)+ E ma(2^^+ E m^^r^) +
c a c
+ ^ ^ mc mc,^cc'x + IZX I ^ ^ mcmaC^ +2 ^ mn^,^+...
cY c^ c a n
donde la cantidad F incluye el término de Debye-Húckel y algunos términos de interacciones-
tre los iones del medio diferentes de los M y R que intervienen en el equilibrio:
_^+^^ ^ +^ ^ ^ +^ ^ m , ^F- c a mcm^^ cx c, mcmci^ccf ax a^ ama ^^'
Z= Em; ^^ ^ y^' es la derivada de ^ con respecto a la fuerza iónica.
(38)
1.2. Aplicación de modelos de
interacción iónica a equilibrios ácido-base
1.2.1. Introducción
Si se considera, a modo de ejemplo, el siguiente equilibrio ácido-base:
HX ^ H' + X -
la constante termodinámica de disociación, K'r, viene dada - en la escala de molalidad -
por la expresión:








donde K' es la constante estequiométrica de disociación y I' es el cociente de coeficientes de
•
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actividad. Como puede observarse el logaritmo de las K' y de I' presenta la misma
dependencia con la fuerza iónica dado que la diferencia entre ambas magnitudes es la
constante, log K'r.
La mayoría de los estudios existentes en relación con el efecto de la fuerza iónica sobre log
K' ^^s^, tienen como punto de partida la teoría de Debye-Hŭckel ^^4^ y sus modifica-
ciones sencillas; no obstante es un hecho bien conocido que dicha teoría falla cuando la
fuerza iónica de la disolución es elevadal. En estos casos es frecuente recurrir a expresiones
de carácter puramente empírico - véase por ejemplo (^s], [16]. Por otra parte, se
constata que la mayoría de los estudios, con un claro referente teórico, se han orientado hacia
la determinación de coeficientes osmóticos y de actividad de electrolitos fuertes y que las
referencias a estudios sistemáticos de equilibrios ácido-base en medios iónicos de distinta
composición son muy escasos [^^], si bien ha de mencionarse el trabajo desarrollado por
Sammartano y su grupo y más recientemente el que estamos desarrollando nosotros y que se
describe más abajo.
1.2.2. Equilibrios de ionización de aminoácidos
1.2.2.1. Comportamiento ácido-base
de aminoácidos en disolución acuosa
•
•
Siempre que se considere un aminoácido sencillo en disolución, han de tenerse en cuenta las
distintas especies que pueden presentarse: .
' Por ejemplo en disoluciones salinas naturales como el agua de mar, aguas de estuarios, zonas de salinas, aguas
subterráneas, ...
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Molécula neutra (AH°)
lon Dipolar o Zwitterion (AHt)
lon positivo (AH?)
lon negativo (A-)
y que se encuentran en equilibrio según el siguiente esquema (^s):
Según se deduce de la constante de equi(ibrio entre las especies AH° y AHt: ke=
(AHt)/(AH^, la razón de las actividades entre estas dos especies resulta independiente del
pH. Esto se debe a que ambas presentan el mismo número de protones disociables. En una
valoración potenciométrica no sería posible distinguir entre una u otra y, en consecuencia,
la cantidad experimental que tiene sentido es {(AHt)+(AH^}, sin embargo, se sabe que
prácticamente la totalidad de aminoácidos alifáticos presentan como predominante su forma
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A partir de los datos experimentales únicamente es posible calcular las constantes
macroscópicas correspondientes a los equilibrios de disociación de un ácido dibásico [^9),
que tienen lugar a pHs bien diferenciados:
^^
^2 + H2^ ^ AHt + H+
(41)
• Kl _ (AH*) (H+) ( 2 s pH s 3)
(AH2 )
AH* + H20 ^ A - + H+
KZ = íA_)(H+) (8spHs9)
(AH*)
s que se relacionan con las constantes microscópicas según las expresiones (20):
Ki







El término zwitterion fue por primera vez empleado por Kiister en 1897 para describir la
naturaleza de ciertos indicadores ácido base que actúan como si en su molécula existiesen un
grupo ácido y otro básico completamente disociados.
Según Bjerrum (1923) toda molécula que presenta un pK ácido inferior al correspondiente
pK básico es un zwitterion, en tanto en cuanto posee un grupo ácido y otro básico




Generalmente se reconoce la presencia de estos iones dipolares porque su solubilidad es
mayor en agua y menor en disolventes orgánicos y presentan un punto de fusión más
elevado. Sin embargo, todo ello no es suficiente ni decisivo para afirmar categóricamente que
la molécula se presenta en su forma zwitterionica por lo que se suele recurrir a una serie de
ensayos típicos (19^:
Cuando los dos grupos ionizables se encuentran a una distancia del orden de la que presentan
en la glicina, solamente un 0.005 % de la molécula neutra se encuentra en equilibrio con un
99.995 % del ion dipolar.
El hecho de que la forma que predomina en disolución sea el zwitterion hace que el
aminoácido posea un momento dipolar elevado, por lo que se producen fuertes interacciones
ion-aminoácido cuando éste se encuentra en una disolución electrolítica. Esto hace necesario
la consideración de dichas interacciones en el modelo de interacción escogido.
I.2.2.3. Estudios sobre la influencia de la fuerzn iónica
La ausencia de estudios cuantitativos sobre las interacciones débiles entre iones presentes en
disolución acuosa (2^^, junto con la dificultad para separar el efecto de estas interacciones
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dependencia de los coeficientes de actividad - y por tanto, de las constantes de estabilidad-
con la fuerza iónica. Por otro lado, sería de gran utilidad encontrar una ecuación que
permitiera emplear las constantes de estabilidad determinadas a una determinada fuerza iónica
a otras diferentes ya que la simulación de sistemas multicomponentes -plasma sanguíneo,
agua de mar, aguas residuales, aguas naturales...- está adquiriendo cada vez una mayor
relevancia.
1.2.2.3.1. Contribución de Sammartano
•
Sammartano y col. merecen una mención especial puesto que han llevado a cabo un estudio
sistemático de la protonación y de formación de complejos de numerosas sustancias
inorgánicas y orgánicas. Los resultados obtenidos por dicho grupo sugieren que las constantes
de formación pueden considerarse - en una buena aproximación - independientes del medio
en el intervalo de fuerza iónica entre 0.01 y 1 M. Llegan a dicha conclusión después de
haber considerado todas las interacciones entre los iones presentes en la disolución
incluyendo también la formación de pares iónicos entre los ligandos y los cationes del medio
iónico empleado cómo electrolito soporte. Dichos autores (22^ recogieron de la bibliogra-
fía un gran número de valores de constantes de formación de diversos sistemas: metal-
ligando, protón-ligando, metal-OH- y estudiaron su dependencia con la fuerza iónica. Dentro
de estos sistemas prestaron una especial atención a sustancias orgánicas como aminas,
aminoácidos y ácidos carboxílicos.
Sammartano y col., plantean un equilibrio general de complejación para un sistema que
contiene i=1, 2, ..., n componentes, dado por la expresión:
n z; z^
^ p^^ A: ^ Si
^=i
•
donde A; es el reactivo i, S^ es el producto j, p^ es el coeficiente estequiométrico y z; y z; son
las cargas. La expresión general para la constante de formación de la especie j, es:
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Yf^ Pi►^ - ^S^ - pT ^
^ ^ ^A Ja^ ^ Yi
t
donde [S;] y[A;] son las concentraciones de producto y reactivos, respectivamente, ^y; y y;
son los coeficientes de actividad de producto y reactivos y^i; es la j-ésima constante de
formación termodinámica (a dilución infinita).
El estudio realizado sobre distintos grupos de datos les llevó a postular un modelo basado en
la siguiente ecuación semiempírica para los coeficientes de actividad:
logyl = -Az? ^ +L^(n (46)
1 +B f
siendo A la constante de Debye-Hŭckel. El término dependiente de la fuerza. iónica, I^(n,
responde a una expresión:
L,(^ = (coP # + cl z *) I + (doP * + dl z `)13n
donde:
z`= E(carga reactivos)2 - E(carga productos)2
p*= E(moles reactivos) - E(moles productos)
Puede verse que L;(n depende únicamente del tipo de reacción de que se trate ya que es
función, solamente, de los coeficientes estequiométricos y de la carga de las especies
involucradas.
El análisis de varias constantes de formación a diferentes fuerzas iónicas demuestra que
cuando se consideran todas las posibles interacciones del sistema, los coeficientes empíricos
de la ecuación (47) son prácticamente constantes para todos los sistemas y tienen los
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La dependencia de las constantes de formación con la fuerza iónica viene, pues, dada por la
expresión:
log a (^ =1og R (I^ +z * ^ - V ` +
2+3 f 2+3^
+(cop" +ciz') (1-I^) +(dop` +dlz') (I3n -I^3n)
a
donde I' se refiere a la fuerza iónica del estado de referencia escogido. La elección del estado
de referencia es un aspecto muy importante. Cuando se quieren considerar todas las posibles
interacciones existentes en la disolución el estado de referencia que se toma es el agua pura.
Esto significa que al menos para ciertos sistemas de referencia debe encontrarse un electrolito
que no interaccione con los ligandos o iones metálicos que se estudian.
El equipo de Sammartano efectuó un estudio sobre la dependencia de las constantes de
protonación de aminas y aminoácidos [23^ con la fuerza iónica, empleando sales de
metales alcalinos como electrolito soporte. Se observa que el comportamiento es el mismo
para cada grupo si bien surgen desviaciones significativas en los valores de co, c,, d^ y d,.
Los equilibrios de protonación para las aminas (A) y aminoácidos (AA) son:
(AH;-^Y-i +H+ ^ (AH;Y (49)
(^H;-^Y-2 +H+ ^ (^^y-^ (50)
.
Si se analizan los datos de la bibliografía (24^ para las constantes de protonación de
aminas y aminoácidos en función de la fuerza iónica, despreciando las interacciones débiles,
las expresiones que resultan para las constantes son las siguientes:
^log K; = 1og KT - z * +
2+3 f




log K^ =1og KT - z' ^+(0.40-0.24J) I (52)
2+3^ .
para aminoácidos. Las expresiones son diferentes si se hubieran empleado los valores
generales de c; y d; mencionados anteriormente. Se trata, de cualquier forma, de un modelo
sencillo.
Se observa, pues, que cuando se trabaja con aminocompuestos se obtienen unos valores de
co algo más altos que para otros sistemas. Esta discrepancia podría atribuirse a la
especificidad de la protonación de las aminas o a especies minoritarias existentes en la
disolución y que no han sido consideradas.
Los autores mencionados han realizado también un estudio de las constantes de protónación
de complejos carboxilato/ligando [2s1. La mayoría de las constantes de estabilidad de
complejos metálicos se han estudiado en medios que contienen Na+ y K+. La elección de este
medio iónico se debe, en parte, a que la mayoría de los fluidos naturales contienen cantidades
relevantes de iones de metales alcalinos. Se obtuvieron los valores de los coeficientes de la
ecuación (48) para dos grupos de iones carboxilato estudiados, y se comprobó su validez para
explicar la dependencia de las constantes de protonación y formación de complejos de tales
compuestos cuando se emplean Na+ o K+ como medio iónico.
Resulta de gran importancia el estudio realizado para la protonación de ácidos carboxíli-
cos [267. En dicho trabajo se analizan ácidos mono-, di-, tri- y tetracarboxílicos, hasta un
total de 21 sustancias y se determinan las constantes de la ecuación (48) y algunos parámetros




Definiremos primeramente los equilibrios de ionización de los aminoácidos: •
7 _






donde H2A+=+NH3CRCOOH, HAt=+NH3CRC00^, A-=NH2CRC00^ y H+ tiene su
significado habitual. Las constantes termodinámicas (K^} correspondientes a estos equilibrios
de ionización pueden expresarse en función de una constante de equilibrio estequiométrica
(K;) y de un término que incluye los coeficientes de actividad (y) de las especies involucra-
das:
>
T a^r,^=aA^ _ [HA3] [H+] Y^= Yg' _Kl = -
ag^. [H^q +] y^^.
_K. Y^=Y^.
- 1
T aA-ax' _ [A^J [H`] YA-Yx' ,_K2 =





La magnitud que se obtiene experimentalmente es la constante estequiométrica de equilibrio
para distintas fuerzas iónicas (27], (28], (29], (30^, [31], (32^ de tal forma
que para determinar la constante termodinámica es necesario efectuar una extrapolación a
fuerza iónica cero según alguno de los modelos de interacción que se mencionan.
a. Modelo de Scatchard
Puesto que la teoría de Scatchard (33^ se formula para coeficientes de actividad iónicos
medios, resulta conveniente transformar la ecuación (55) multiplicando y dividiendo por el
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coeficiente de actividad del anión que forma parte del electrolito soporte (X^):
2




Las expresiones asociadas a los coeficientes de actividad que aparecen en la ecuación (57)
son, según el modelo [^3), (34^:
o i21n y t^ax^
= Axx + aarx +Baac,Mx - Brrx,Mx
o i21n y* tH^ = Ax^x + a a^rx + BR^ac,Mx - BR^x,n^r
(58)
(59)
Siendo MX el electrolito constituyente del medio iónico. Para la especie AHt se expresa el
coeficiente de actividad como si se tratase de una molécula neutra, en función de potencias
crecientes y se trunca en el término cuadrático de la fuerza iónica:
ln y^: =ho1 + 1/2h1ÍZ (60)
Algunos autores (35^ consideran que el término en I2 puede despreciarse, de manera que
el coeficiente de actividad para moléculas neutras resulta proporcional a la fuerza iónica.
Si sustituimos las ecuaciones (58)-(60) en la (57), se obtiene:
T » 0 1ln Kl =1n Kl +^qxx -AH^aC + BRx,^x - BHX^ -
- BĤ^X^ + BR^^ + ho I+ 1/2 hl I2
(61)
que puede expresarse en función de la fuerza iónica 13^ y convenientemente transformado
en logaritmos decimales, se escribe como:
K` KT +P I + Í^ + R 13 (62)P i=P i i Qi i ^
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donde:
Pi ln 10 `a^ + b(^^ - a^^ - bg^^^ + h°I
_ 1 ( c2> %^> c2^ ca,^>
Ql 21n 10 `a^ + b^^ - a^^ - b^^^ + hi^




El parámetro electrostático, «^, se elimina al considerar el parámetro a; =1.5 para todos los
electrolitos. Solamente hemos considerado hasta el término en I3 del desarrollo en serie.
Para el segundo equilibrio escribimos la ecuación (56) como:
KT K* Y*^ X^ (^)2- a
Y^=
donde el término A-H+ se refiere a la interacción entre A^ y H+ y es diferente del AHt que
se refiere a la especie zwitterionica.
A1 tomar logaritmos y expresar el pK" en función de la fuerza iónica, no se elimina el
término electrostático como sucedía en el primer equilibrio, por lo que obtendremos una
expresión análoga a la ecuación (62) pero con un término adicional:
PKi =PK2 +a^+P2I+Q2^+^13
o bien, agrupando en el término de la izquierda la magnitud determinada experimentalmente
y ese término adicional, que puede calcularse para cada fuerza iónica, podemos escribir:
Y2 pK2 -a^=pK2 +P27+Q2Íi+R213 (68)
s
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que como puede observarse es igual a la ecuación (14) considerando únicamente los primeros ^
términos del desarrollo en serie.
Los coeficientes P2, Q^ y R2 son ahora:
P2 ln 10 ^aA R* + b(^^ H^ +a(^ - h°I
(70)
1 (a^2^ . + b^0^^ _ , + 2a^2^ - h ^
Q2 21n 10 A H Mx,A H ^ 1
1 (Q^3^ . + 1J^^'3^ , - 3 Q^3^ ^
^ 31n 10 A H MX,A H M^
(71) ^
(^2)
b. Modelo de Pitzer
Partimos de las expresiones de los coeficientes de actividad de un catión (M) y un anión (X)
en presencia de los cationes (c) y aniones (a) que constituyen el medio iónico:
donde E- molalidad equivalente- viene dada por la expresión:
Los sumatorios con a ^ a' y c^ c' se extienden a todos los pares distintos de aniones y
•La función f es el término de Debye-H ŭckel para las interacciones electrostáticas de largo
alcance, los coeficientes B,^,,a y B^R representan el segundo coeficiente del virial:




^ma ma' ^aa'Mma ^Mca) ++ mc (2 eMc +c a a a
^ Yx = zx ^ + 2 ^ mc (Bx^ + ECX^) + zX ^ ^ m^ ma (zxB ^a + C ) +ca
^ ^^
74)
+ L^ ma (2 eXa +
^ mc mc' ^cc'xmc ^xca) + ,a c c
E_^ m ^z ^z^ _^ m ^ = 1^ m^^zj) (75)^ a^ a 2
cationes que se pueden formar con los iones constituyentes del electrolito soporte,
respectivamente.
.fY = - 0392 I-
^ 1
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^ + 2 ln(1+1.2f)
+ 1.2 f 1.2
i
= a Ma +^ Ma f CZ>
BMa 2I
R i
B^ - ^ ^ + N cJY fí2)
2I
donde ,f^Z^=1-(1+2I12)exp(-2I12). B' es la derivada del coeficiente B y representa las
interacciones entre los aniones y cationes del medio iónico:
i





donde , f ts^ =-1 +(1 +2I12+2I)exp(-2I12).
El tercer coeficiente del virial es:
C^ _
C^




Los coeficientes B^, B°R, B^, C^, C^X and C^a son parámetros específicos para cada
electrolito y se supone que no dependen en absoluto de la fuerza iónica.
El coeficiente de actividad de la especie dipolar se expresa de forma análoga al correspon-
diente a una especie neutra [3s^, es decir, como una función lineal de la fuerza iónica:
1nYN=2^.m (81)
donde a- coeficiente salino [12^, [3^ - incluye las interacciones entre la especie neutra
y los aniones y cationes del medio y las interacciones entre las especies neutras presentes:
^. _^ m^^N^+^ ma^rva+^ mn^x^
Tomando logaritmos neperianos en la ecuación (41):
1nKi =1nKi +lny^t +1nyA. -1nY^i
y sustituyendo las expresiones (73-81) se obtiene:





♦T _ •)nKl - 1nK1
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3)
+ lny,^r= + (^4' + .^1)Rt°rx + ,^)Rŝx + .f ^Ri►^ac + 2 C^ +
+ ,%^3)C^ + ,^1)eg^ + J -3)l^fH^;] - V -4) + ,/ -1) ^^^X + ,l ) F'AIí^X + ^84)
+ ./ '3)C.^s2x + ./ _^l^MX + ^3) CMx + ./ -1)eAAz,i^r + .! _3)VIaR^^2
PKl =PK1 +Alf ^l) + BiĴ^2) + Ci.f^3) (85)
Para el segundo pK se toman logaritmos neperianos en la ecuación (42):
1nK2 =1nK2 +1nyA- +1nyR. -lny,^
y se obtiene:
li1KZT = 111K2 + U -4) + J ^1)^MA + 3 )^MA + J -^^MX + ^)CMX2
+
(86)
+ ,/ 3)CM^ + ^1)eAX + J -3)^,qMx^ + v 4) + J -1)^8X + ^)t'HX +
(g^
+ ^3)C^ + J ^5) ^ MX + ^3) CMX + J -1)eHM + 3 3)V ^fIMX^
2
que en su forma simplificada conduce a:
pK2 = pKl +A^c^) +B^c2> +C^c3) +D^c4) +E^cs^ (88)
o bien, agrupando en el término de la izquierda los valores determinados experimentalmente
(pK2) y los parámetros de interacción correspondientes al electrolito (MX):
y2 = pK2 _ D^c4> _ E^cs^ =PKi +A^cl) + B^c^) + C^c3^ (89)
donde,^1^=2I, .^3^=I2 Y.^4^=fy.





A1 ln 10(RH^x- RHx+eH^„ ►,-eHM-^)
(90)
__ 1 1 _
B
(91)






^l ln lO ` H^
^^+R^+e +e -^^
(93)
^ 1n10` ^ ^
1 1 1_ (
B2 ln lO `a^ + ^^^
(94)
•












c. Comparación con el modelo de Sammartano
La aplicación del formalismo de Sammartano a los equilibrios de protonación de los
aminoácidos - así descritos porque el modelo se refiere a constantes de formación-
conduce a las expresiones simplificadas: ^
^
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•
pKi =pKi + Ci Gí^ +Dl H(^
pK2 =pKi - F^^ + C2 ^^ +DZ H^^
donde las variables F(n, G(n y H(n corresponden a:
F(^ = z'A ^
1+1.5 f
G(n = I






Como puede observarse el modelo propuesto por Sammartano resulta mucho más sencillo que
los anteriores de Scatchard y Pitzer así como la interpretación de los coeficientes, aunque su






en agua de mar
.
2.1. El agua de mar como
disolución multielectrolítica
2.1.1. Composición y estequiometría
La mayor parte de sólidos disueltos en el agua de mar están constituidos por 11 componentes
principales:
Na+, Mg^+, Ca2+, K+, Srz+, Ct, 504^-, Br, F^, HC03 , B(OH)3
de estos, los más abundantes son Na+, K+, Mg2+, Ca2+, Cl- y SO4^ puesto que representan
un 99. 8%- correspondiendo el 86 % al Na+ y Cl^ - de la masa total de los solutos
- diámetro de partícula <_ O.OOIµm- disueltos en el agua de mar y están presentes en
proporciones constantes ya que sus concentraciones están controladas básicamente por
•
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procesos físicos - como la eliminación o adición de agua. Se les denomina iones
conservativos (3s), mientras que iones como HCO^ 3, Br , F- y Srz+ son ionés no ^
conservativos al ver alteradas sus concentraciones por procesos químicos. En la Tabla 2.1
se muestra la composición química del agua de mar (39), ^40).
Tabla 2.l
Composición qutmica del agua de mar por onlen de abundancia ^^
(Tabla tomada de la r+ej.39)
Sustancia Intervalo de
Concentraci6n
Iones + abundantes CY,Na+,K+,Ca2+,Mg2+,S02,' mM
Iones - abundantes HCO'3,Br ,Srz+,F' µM
Gases NZ, 02, Ar, C O2, N20, (CH3)ZS, nM a mM
H2S, HZ,CH4
Nutrientes NO'3,N0'Z,NH á ,PO;',H,Si04 µM
Metales traza Ni Li Fe Mn Zn Pb Cu Co U <0.05 µM, , , , , , , , ,
•
Hg
Compuestos Orgánicos Aminoácidos ng/1 a mg/1
Disueltos Acidos Húmicos
Coloides Espumas <_ mg/1





Entre estas especies mayoritarias van a aparecer interacciones, siendo las de tipo
electrostático débil las que predominan. Al tener un tiempo de residencia largo en los
océanos, estos componentes están muy bien mezclados y presentan una relación constante
unos respecto a otros en el conjunto global de los océanos, si bien, la concentración total de
los constituyentes disueltos puede variar de un punto concreto a otro. Esta constancia en la





2.1.2. Salinidad y fuerza iónica
•
Cuando se observa esta constancia en la composición se establece-por convenio- la
concentración total de haluros - excluyendo el F-- por determinación mediante una valoración
con nitrato de plata, y se emplea la clorinidad así determinada para calcular las
concentraciones de los componentes. La masa de cada constituyente puede ser expresada en
función de su relación con la clorinidad: g;/Cl°/^. El contenido total en sal (ST, g Kg^' agua
de mar) del agua de mar viene dado por:
ST = ^ gi =1.81638 Cl °/^
s
(103)
Sin embargo, debido a la dificultad que supone el análisis directo de los principales iones
constituyentes, esta definición no es muy utilizada. Otro término empleado para referirse al
contenido en sal del agua de mar es la Salinidad (S,^2: " Peso en gramos de la materia
inorgánica disuelta en 1 kg de agua de mar, después de sustituir todo el Br y I^ por una
cantidad equivalente de Cl^ y todo el carbonato por óxido". En un sentido más práctico y
puesto que la salinidad es una medida de la cantidad de sales que contiene el agua de mar,
se define esta como:
S(°^^ = gramos de iones inorgánicos disueltos .1^ (104)
1 Kg agua
Z Se conoce Sk como salinidad Knudsen:
S,^=ST+ gBr(wBr-1) +gXC03 w0 35.000 -0.160 =34.840
[ ( 2wHC03 -1)
('w X es la masa molecular de la especie X) y esta definición fue empleada dur^nte mucho tiempo para definir el contenido
en sal del agua de mar. Experimentalmente, a partir de nueve muestras de agua de diferentes lugares, provenientes de zonas
de estuarios principalmente, se llegó a la expresión:
^ Sk =0.03 + 1.805 CP/^ = 34.881
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Existen una serie de factores físicos (4^^ que pueden alterar la salinidad de las aguas
oceánicas y por tanto su fuerza iónica:
La fuerza iónica total o formal (IT=1hEn;z?) de sales marinas por kilogramo de disolución
viene dada por:
IT = 0.0359867 • CZ (105)
y la concentración expresada en las escalas de molaridad y molalidad, será:
cT = 0.289102 • Cl • p
_ 28.9102 • Cl
mT 1000 -1.81537 •Cl
p es la densidad en g/cm3.
(10^
La fuerza iónica real - considerando la formación de pares iónicos entre algunos
componentes del agua de mar- se relaciona con la salinidad a través de la
expresión [42]:
I= 0.0029 + 0.018575 S+ 1.639 •10-5 SZ (107)
con un error máximo de 0.0001 mol Kgl. La composición molal de los solutos (mJ para una







m^ = mss 1000 - 1.0016 S
(108)
Existen varias escalas para expresar la composición del agua de mar (Tabla 2.2), si bien la
• escala de molalidad (mol kĝ ' de agua) es la más utilizada. Se puede pasar de una escala a
otra mediante los factores de conversión adecuados.
Tabla 2.2










Varfa con T y P. Se suele emplear en el
desarrollo de teorías sobre disoluciones de
electrolitos
mol xg-' agua No varía con T y P. Es muy ampliamente









Independiente de T y P. Se emplea sobre
todo en trabajos teóricos porque da la relación
de los moles en disolución.
En el siguiente esquema se muestran las concentraciones de los principales componentes




Puesto que no es posible determinar las propiedades termodinámicas de los iones
individualmente de forma directa, resulta a menudo más conveniente expresar la composición
del agua de mar artificial en términos de las sales neutras que la constituyen. En la Tabla 2.3
se incluye, a modo de ejemplo, la receta de agua de mar artificial empleada por
Millero (43].
Tabla 2.3
Receta de agua de mar artifccial segfin F.J. Millero [43l
Soluto m mol kĝ1 g kg^ g dm^
• (ZS°C)
NaCI 0.42664 0.41168 24.061 24.625
NaZSO, 0.02926 0.02823 4.011 4.105
KC1 0.01058 0.01021 0.761 0.779
CaC12 0.01077 0.01039 1.153 1.180




Sin embargo, de esta forma, estamos introduciendo una restricción cuando trabajamos con
agua de mar natural, puesto que la manera de emparejar los iones que se determinan
í•
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analíticamente no es única . Por otro lado, la aproximación de las sales constituyentes ha
supuesto en el pasado un medio bastante útil para la predicción de las propiedades
termodinámicas del agua de mar a partir de datos conocidos de disoluciones de cada uno de
los electrolitos.
Las aguas naturales con fuerzas iónicas entre 0.1 y 1 mol/Kg son el resultado, casi
exclusivamente, de la concentración del agua de mar por evaporación o de su dilución debido
al desagiie de los ríos en los estuarios. Para la mayoría de los cálculos resulta suficientemente
precisa la consideración de estas aguas como una serie de diluciones del agua de mar con
agua pura.
Si se expresa la concentración del agua de mar en la escala de molalidad, y puesto que:
mH ° c^^ 18.0153 - 55.508372 H20
la fracción molar de cada componente i puede expresarse como:
C^ mi




La fracción molar depende de la salinidad para una composición dada. Esta definición -
ecuación (110) - corresponde a la descripción aceptada por convenio de la concentración de
electrolitos en disolución, donde normalmente se supone una disociación completa de las
especies. .
El término fracción molar también puede usarse para describir las contribuciones relativas
de los solutos presentes a las propiedades de la disolución. Leyendekkers [^t^ prefiere
expresar la composición de la disoluciones en términos de las sales neutras constituyentes y
•
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define una fracción molar, y;, de modo que:
donde el sumatorio se hace extensivo a todas las sales neutras, j. Si se consideran los iones
individualmente, entonces la expresión sería la misma pero el sumatorio se extendería a todos
los iones, i. Otros autores, como Millero y Kremling 14s1, prefieren tratar por separado
los cationes y los aniones:
Y + = m^ y = ma
^m^ ^mQ
(112)

















IS _ ^ k.^ . 1000 -1.81578 Cd% -1000 i 1 : (114)
19.9273 S
1000 -1.00511 S
lo que contribuye a una expresión para relacionar la fuerza iónica con la salinidad. En la
siguiente tabla figuran las equivalencias entre Salinidad, concentración molal y fuerza iónica
de los componentes del agua de mar según la receta de Millero:
2.1.3. Estudio de interacciones iónicas en agua de mar
2.1.3.1. Modelización química de sistemas acuosos
El 99.5 % de la fuerza iónica total del agua de mar (I^^,=0.714 mol dm-3, S=35 %o) se debe
a las especies: Na+, K+, Ca2+, Mg2+, C1^ y SOá . Experimentalmente se han estudiado las
t
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interacciones entre estas especies por diversas técnicas y los resultados han sido interpretados
en términos de diferentes modelos fisicoquímicos. A Whitfield [^] se debe un análisis
detallado de las distintas técnicas experimentales y modelos usados. En la última década las
técnicas de valoración potenciométrica han desempeñado un papel cada vez más importante
^ en el estudio de las interacciones iónicas en agua de mar y esto ha sido debido en parte, al
gran auge de los electrodos de membrana. A pesar de lo dicho, los electrodos de membrana
son mucho más sensibles a posibles interferencias si se comparan con los electrodos
empleados en las investigaciones clásicas - por ejemplo, el electrodo de hidrógeno. La
reproducibilidad de los electrodos de membrana es de aproximadamente ±0.1 mV en tanto
que paza los electrodos clásicos es de ±0.01 mV.
Los resultados experimentales que se han obtenido paza sistemas distintos del agua de mar
pueden ser aprovechados como una primera aproximación paza dicho medio iónico. El agua
de maz es un medio iónico muy complejo debido al gran número de especies que presenta
y la determinación de constantes de estabilidad asociadas a las distintas interacciones que
tienen lugar en este medio son muy difíciles de determinar por medio de valoraciones
potenciométricas. Esto ha determinado que muchas investigaciones hayan tenido que limitarse
a medios con una o dos especies iónicas. Existen evidencias de que las interacciones de corto
alcance ion-agua e ion-ion afectan a los procesos de equilibrio - ácido-base, solubilidad,
procesos redox- así como a las propiedades físico-químicas de las aguas naturales [4^.
Las interacciones iónicas manifiestan también su efecto sobre la actividad biológica de
metales y la velocidad de los procesos redox en el agua de mar. El efecto de la composición
de las disoluciones sobre la actividad de los electrolitos puede estimazse mediante modelos
de interacción iónica, que pueden dividirse de forma muy general en dos grupos: Modelos
de interacción específica y Modelos de pares iónicos [asl, [a91. El modelo de
interacciones específicas conduce a resultados congruentes paza los coeficientes de actividad
de los componentes mayoritarios de las aguas naturales en un amplio intervalo de temperatura
y fuerza iónica. El modelo de pazes iónicos conduce a resultados precisos paza los
componentes tanto mayoritazios como minoritarios en disoluciones diluidas
- concentraciones por debajo de aproximadamente 0. 8 molal. Millero, Whitfield [so^ y






aproximaciones y que puede ser utilizado para todos los componentes de aguas naturales.
Un gran número de constantes de estabilidad han sido determinadas empleando diferentes
técnicas, la potenciométrica entre ellas, y Martell y otros investigadores (s1), (52) han
realizado una extensa recopilación de los resultados así como una selección crítica de los
mismos. Dichas constantes tabuladas, han sido aprovechadas por gran número de autores con
el fin de modelizar la especiación de los componentes del agua de mar (53), (sa),
(ss). Sin embargo, las constantes de equilibrio empleadas para el diseño de modelos
raramente han sido determinadas en agua de mar y la fuerza iónica a la que se han
determinado es, en la mayoría de los casos, diferente de la del agua de mar. Esto hace que
los programas de ordenador que se han creado para modelizar un sistema tan complejo,
presenten grandes inconvenientes; entre otros, no se incluyen los equilibrios de intercambio
iónico ni los efectos de adsorción/desorción entre las especies disueltas y las partículas
sólidas.
Se espera sin embargo que en el futuro se aplique la potenciometría de forma más específica
al estudio de interacciones iónicas y se llegue a la formulación de modelos más acordes con
la composición del agua de mar.
2.1.3.2. Asociación iónica
Las disoluciones acuosas de electrolitos han sido químicamente descritas usando distintas
teorías. La aproximación teórica inicialmente utilizada por los geoquímicos para modelizar
sistemas acuosos se basaba en el concepto de paPes iónicos o aso^ciación iónica. La
aproximación de la asociación iónica fue descrita inicialmente por Garrels y
Thompson (s^ y se aplicó posteriormente al estudio de la especiación en agua de mar y
a muchos otros sistemas acuosos. Kester y Pytkowicz (s^ se muestran a favor del modelo
de pares iónicos al considerar que la idea de un contacto físico entre los iones ayuda a
visualizar los procesos en agua de mar si bien reconocen que la consideración de los iones
bien en contacto o completamente separados es una simplificación extrema aunque muy útil
•
50 Antecedentes bibliográficos
para describir y predecir muchos de los procesos químicos en medios tan complejos como
el agua de mar. Por otro lado advierten a los lectores que la interpretación de las medidas
de actividad en términos de constantes de asociación implica la aceptación de pares iónicos,
pero no exige ningún tipo de suposiciones restrictivas en cuanto al radio de contacto,
constantes dieléctricas o energías de interacción que se emplean en los cálculos teóricos.
Más tarde se encontró que esta aproximación era inadecuada para definir la química de
disoluciones más concentradas y más complejas (58). Estas deficiencias en la
aproximación condujeron a la aplicación de otras teorías alternativas para la descripción de
estos sistemas, entre ellas, la Teoría de Interacción Específica, la Hidratación lónica, etc.
2.1.3.3. Interacción específica
La teoría de interacción específica hace uso de una expansión del coeficiente del virial en
la ecuación de Debye-Húckel para coeficientes de actividad de especies en disoluciones de
fuerza iónica elevada. Se basa en una aproximación teórica que emplea datos empíricos para
considerar la formación de complejos y pares iónicos, describiendo el cambio que se produce
en la actividad de los iones libres a través de una serie de coeficientes del virial definidos
experimentalmente.
Esta aproximación fue desarrollada inicialmente por Pitzer (^2) como una extensión de los
trabajos de Guggenheim (59).
Existe sin embargo una polémica entre los partidarios de la asociación y de la interacción
específica. Esta controversia reside en la interpretación de la química real, puesto que
algunos pares iónicos conocidos, como el CaSO4 no han podido ser definidos explícitamente
a partir de la aproximación de interacción iónica (60). No obstante, la influencia de la
fuerte interacción iónica existente puede verse reflejada en la magnitud de los términos del
coeficiente del virial. Más recientemente se ha enfocado esta polémica hacia el caso del






metodología mixta podría reflejar una disolución química real o se trata simplemente de
ajustes de los datos experimentales.
Se puede considerar que la metodología de las interacciones específicas es superior a la de
pares iónicos a valores de fuerza iónica altos y puede usarse también a fuerzas iónicas bajas
[49]. Con esta formulación es posible determinar la actividad de numerosos electrolitos hasta
20 molar. La aproximación de interacciones específicas se ve limitada por los datos
experimentales disponibles.
2.2. Equilibrios
ácido-base en agua de mar
2.2.1. Introducción
•
La composición de las aguas naturales (6^] está influenciada por las interacciones de ácidos
y bases. De acuerdo con Sillén [62], podría decirse que el océano es el resultado de una
gigantesca valoración ácido-base. Acidos provenientes del interior de la corteza terrestre son
valorados con bases que han sido liberadas por la degradación de las rocas primarias.
La concentración de iones H+ de las aguas naturales tiene una gran significación en todas las
reacciones químicas asociadas con la formación, alteración y disolución de minerales. El pH
de la disolución determina en que sentido tiene lugar dicha alteración.
Además de la formación de complejos y la formación de pares iónicos, muchos equilibrios
que ocurren en los océanos incluyen reacciones entre ácidos - donor de protones- y bases
- aceptor de protones. Las reacciones de transferencia de iones H+ se dan con mucha
frecuencia en las aguas naturales y los equilibrios que las definen se encuentran entre los
modelos de equilibrio más sencillos. Dichas reacciones son, normalmente, muy rápidas, con
vidas medias por debajo de los milisegundos.
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Según afirma Dickson (63] no sería aventurado decir que en disolución acuosa no existen
iones H+ libres en cantidad significativa. Sería incluso más real decir que el ion H+ se
encuentra unido a tres moléculas de agua, formando el ion H90á (64]. Esta estructura de
solvatación tiene gran importancia en el mecanismo y la cinética de una amplia gama de
reacciones en disolución acuosa. Por simplicidad de escritura y puesto que
termodinámicamente resulta correcto nos referiremos al mencionado ion como H+ y le
llamaremos ion hidrógeno.
A continuación se describirán brevemente algunos equilibrios ácido-base que han sido
estudiados en agua de mar.
2.2.2. Equilibrios inorgánicos
Los principales equilibrios ácido-base de sistemas inorgánicos presentes en agua de mar y
que han sido ampliamente estudiados y descritos, [so), (6s], [667, (6^], [6s) son
los siguientes:
2.2.2.1. Acido fosfórico










HPO^ ^H' +POá (pK^ =12.0)
(115)
La separación que se observa entre los tres pKa hace que sea posible considerar que los tres
ácidos actúan independientemente. La concentración de fosfato será igual a la suma de las
concentraciones de las cuatro especies:
Fosfato^^ = F^^ _ [H3P0^] + [H2P04 ] + [HP04 ] + [P04 ]
•
y si introducimos la fracción de la concentración total para cada una de las especies:
[H3P04] [HzPOa l
aa3PO4 = F a^^°4 = F
^owt mrat
[HP04 ] [P04 ]
aH^-= F aPOá-= F
^^ ^^
Estas fracciones, a;, pueden evaluarse fácilmente una vez que se expresan en términos de la
[H+] y de las constantes ácidas de disociación.
2.2.2.2. Acido carbónico
El sistema ácido carbónico-bicarbonato-carbonato es similar al del fosfato, excepto en un
aspecto importante: que el ácido carbónico puede estar en equilibrio con el C02(g).
s
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Las constantes de disociación en sistemas cerrados, donde no existe intercambio de C02 con
la atmósfera, y por tanto no existe C02(aq), son [^2]:
C0 ^H++HC03H =3 8)(pK32 .a
^ (118)
HC03 ^H++C03 (pK^ =10.3 )
Cuando el sistema está abierto al intercambio con la atmósfera la concentración de C02(aq)
es mayor que la de HZC03 con lo que la fuerza del ácido se ve reducida -pKa,=6.3.
Cuando el C02 (sistema abierto) se disuelve en agua el equilibrio que se establece es el
siguiente:
C02(g) + H20 ^ C02(aq) (119)
la concentración del gas viene expresada en términos de su presión parcial. Mediante la ley





a 1 atm de P,^,; p^^=10-3^5. Con KH=10-'^42 (25 °C) la concentración de C02(aq) es 10^^9M.
La conversión de C02(aq) en H2C03 no es un proceso favorable termodinámicamente. A
25°C la constante de equilibrio es aproximadamente 1.6• 10-3, lo cual indica que la
concentración de H2C03 es siempre mucho más pequeña que la de COZ(aq) - sobre 0.3 %.
[H2C^3]C02(aq) ^ H2C03 K=
[C02(aq)]









g = [H+][COŝ ]
^ [HC03 ]
y para sistemas abiertos, la primera constante de disociación es:
CO (aq)^H'+HCO
K = [H`][HC031
2 3 at [C02(^)]
KQ = K1 K
^
La solubilidad del ácido débil HF se expresa como:
2.2.2.3. Fluoruro de hidrógeno





El proceso de formación en disolución acuosa se expresa mediante las reacciones (valores de
las constantes a 25 °C):
H++F-^HF (KnF=1.462•103)
H+ +2F ^HFi (KxF2 =3.837•104)
(12^
Existen datos de K^ calculada en gran número de sales. La constante de asociación en NaCI
a 298.15 K, en función de la fuerza iónica, puede expresarse como:
^
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log K^ = 3.165 - 1'81f + 0.06 I + 0.0136 I2
1 + 3.73 f
(126)
Se ha empleado el modelo de Pitzer para calcular la constante estequiométrica de formación
del HF en agua de mar en las diferentes escalas ^69).
2.2.2.Q. Acido bórico




Millero y col. 169) han estimado los valores de los coeficientes ^3^°^ - según el modelo de
Pitzer- para cuantificar las interacciones entre los iones Mg2+ y Ca2+ y el ion borato
B(OH)-4 a partir de los valores de K'&oH^, calculados.
EI equilibrio ácido-base del ácido bórico en agua de mar no ha sido estudiado tan
extensamente ^ como los del ácido carbónico. La constante de disociación estequiométrica





= KB^O^4 Y^♦(^ ,rB(O^a
m
(128)
donde el subíndice T indica que se emplean concentraciones totales de H+ y B(OH)^4 para el





Se ha demostrado que la toxicidad de las sales de amonio para la vida en las aguas naturales
depende en gran medida del pH y parece probado que la fracción más letal corresponde al
NH3 no ionizado ^so]. La base NH3 posee una solubilidad relativamente alta en lípidos puesto
que no transporta carga y puede difundirse bastante rápidamente a través de las membranas
celulares.
El equilibrio entre la fase acuosa y gas viene dado por:
NH3(g) ^ NH3(aq) K^
♦
seguido por el equilibrio de disociación:
NH3 + H20 ^ NH4 + OH- KN^.4
donde:






Johansson y col. l^0) han llevado a cabo la determinación potenciométrica del pK;,,^, del
^ NH3 en agua de mar sintética y se concluye de dichos estudios que la constante de
disociación estequiométrica del NH3 en agua de mar puede determinarse de forma
satisfactoria una vez conocida la constante termodinámica pl^^, y empleando el modelo de
Pitzer para estimar el término de los coeficientes de actividad (I').
f
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2.2.2.6. Sulfuro de hidrógeno
La disociación del H2S en disolución transcurre en dos etapas:
(1) HZS ^ H+ + HS- (Kas) (132)
(2) HS ^ H+ + S2 (KS)
En aguas naturales de pH entre 6 y 9 puede despreciarse la formación de la especie S2-. La
constante estequiométrica en la escala de concentración total de H+ viene dada por:
m , m -
gRSm = ^ m ^ ^ (133)
HZS
donde mxm=mH^..,+mHSO;+m^.
2.2.2.7. Dióxido de azufre
El S02 es un precursor del H2SO4 atmosférico - que se forma por oxidación del S02 - el
cual es muy ŝoluble. El S02 se disocia dando lugar a la formación de los iones sulfito y
sulfato, según los equilibrios:
(1) S02(a4) +H2O ^ H+ + HS03 íKr^so3 )
(2) HS03 ^ H+ + S03 - (KSO3-)
(134)
La relación entre las correspondientes constantes estequiométricas y termodinámicas viene








m^y. maso; T axzo Yso^
m Ĥso3
yx^ Yxso3SO^^
_ mR' mso,- _ KT Yxso3
so2-
mxso; 3 YR. yso3-
59
(135)
siendo ms^^=ms^+m^so,. Existen en la bibliografía valores de las constantes
estequiométricas calculadas entre 5 y 25°C en NaCI [^^1.
Los estudios existentes sobre la solubilidad del SOZ conducen a resultados confusos y en
ocasiones erróneos. Como consecuencia de ello, para cálculos en agua de mar se supone que
los coeficientes de actividad son los mismos que en una disolución acuosa de NaCI de igual
fuerza iónica.
2.2.3. Equilibrios
ácido-base de moléculas orgánicas
2. 2. 3.1. Introducción
En la Tabla 2.1 figuran, entre los componentes orgánicos disueltos en agua de mar los
aminoácidos y los ácidos húmicos. Puede decirse que la mayor parte de la materia orgánica
disuelta está constituida por una serie de compuestos denominados en conjunto sustancias
húmicas (^2^, (^3^. Aunque su composición puede ser muy variada tienden a ser
moléculas grandes de elevado peso molecular con muchos grupos funcionales cargados
negativamente y presentan una gran afinidad por los metales. La contribución de estas
especies es más elevada en aguas profundas debido a la escasez de compuestos de bajo peso
molecular. Cuando están presentes en concentración elevada le dan al agua un color amarillo
o marrón. Las sustancias húmicas que son insolubles a valores ácidos de pH se denominan
^
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ácidos húmicos. Aquellos que son solubles a cualquier pH se denominan ácidos fúlvicos y
son los más abundantes en el mar. Estos últimos tienden a presentar una mayor abundancia
de grupos funcionales acídicos.
En cuanto a los aminoácidos presentes en aguas naturales - agua de mar, ríos, lagos-
distinguiremos en primer lugar entre aminoácidos disueltos y libres. Se consideran,
convencionalmente, como aminoácidos disueltos aquellos que pasan a través de un filtro de
0.45 µ de poro, constituyendo la cantidad total de aminoácidos. Dentro de éstos podemos
distinguir entre aminoácidos libres y los que se encuentran formando parte de otras
estructuras, aminoácidos combinados. Los aminoácidos combinados son entre cuatro y cinco
veces más abundantes que los libres.
Como grupo, los aminoácidos suponen aproximadamente entre un 1 y un 3% del carbono
orgánico disuelto (DOC: dissolved organic carbon) en la mayoría de las aguas naturales; en
la Tabla 2.4 figuran estos aminoácidos. Normalmente los aminoácidos se agrupan en neutros,
secundarios, aromáticos, ácidos y básicos, atendiendo a las cadenas laterales presentes en la
molécula.
La clasificación de los aminoácidos suele hacerse atendiendo a los grupos funcionales que
presentan en sus cadenas laterales, como se indica en la Tabla 2.4.
La concentración total de aminoácidos disueltos varía dentro de los diferentes tipos de aguas
naturales. El agua de mar y las aguas subterráneas tienen la concentración más, pequeña,
seguidos por los lagos oligotróficos, ríos, lagos eutróficos y marismas. Las aguas
intersticiales de los suelos y sedimentos presentan la mayor conceñtración de aminoácidos.
Generalmente el hecho de que se encuentre una gran concentración de DOC implica que la
concentración total de aminoácidos disueltos es grande.
El origen de los aminoácidos en agua presenta numerosas fuentes, tales como la materia
orgánica de las plantas y suelos, algas y plantas acuáticas y sedimentos deposi^,ados y en






detenimiento en agua de mar, donde las algas son consideradas como las mayores entidades
generadoras de aminoácidos en disolución.
Tabla 2.4
Principales aminoácidos presentes en aguas naturales [^a^
t
•
Aminoácidos Aminoácidos Aminoácidos Aminoácidos Aminoácidos
secundarios aromáticos básicos ácidos neutros
Prolina Fenilalanina Arginina Acido aspártico Glicina









Los aminoácidos encontrados en agua de mar en mayor concentración fueron la serina,
glicina, tirosina, alanina y ácido aspártico.
Es interesante constatar el hecho de que los aminoácidos más abundantes en agua de mar no
incluyen aquellos que son esenciales para la mayoría de los vertebrados, insectos y algunos
protozoos: Isoleucina, leucina, lisina, metionina, fenilalanina, treonina, triptófano y valina.
Estudiando los resultados de algunas investigaciones, no puede decirse que la fracción de
nitrógeno orgánico disuelto presente como aminoácidos sea un componente mínimo. Por otra
parte, distintos estudios efectuados durante largos períodos de tiempo demuestran que existe
una variación tanto en la cantidad de nitrógeno presente en forma de aminoácidos como en
la composición de aminoácidos del agua de mar. La concentración total de aminoácidos es
más pequeña durante el verano y el 30 % del nitrógeno total disuelto proviene de los
aminoácidos en los primeros meses del año, bajando hasta un 13 % en Agosto. Este hecho
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es de gran importancia en lo que se refiere a estudios de productividad en función de que el
nitrógeno proveniente de los aminoácidos sea utilizado por el fitoplancton.
2.2.3.2. Descripción de algunos trabajos previos
No son demasiados los estudios de equilibrios ácido-base en agua de mar para especies
orgánicas. No obstante, durante los últimos veinte años, se han publicado varios artículos en
los que se estudian los equilibrios de disociación de sustancias como la
TRISH+ (^5), [^6), BISH+ (^^^, MorfolinaH+ [78), 2-AminopiridinaH+ (^9),
etc. en agua de mar sintética. La mayoría de estos estudios se llevaron a cabo en parte por
la necesidad dé encontrar tampones estándar con pHs comprendidos en el intervalo normal
de pH del agua de mar o muy próximos a éste y por la necesidad de confirmar el buen
funcionamiento de los equipos empleados para la medida del pH de agua de mar (so).
El hecho de realizar los ensayos en agua de mar supone un medio iónico constante con lo.que
los coeficientes de actividad tienden a permanecer constantes -para una salinidad dada-
de igual forma que los potenciales dé unión líquida encontrados en medidas electroquímicas
con electrodos de referencia - si bien existen discrepancias en este último punto [si).
Esto permite emplear la escala de pH basada en la concentración molal del ion H+ (m^ en
lugar de su actividad.
El equilibrio de disociación de las bases débiles mencionadas puede representarse de forma
general como:
BH+ ^ B +H+ (136)
donde BH+ y B representan la base protonada y neutra, respectivamente. La correspondiente











donde el asterisco indica que el estado de referencia es el agua de mar - sin otros solutos
- y no una disolución ideal 1 molal, Km es la constante estequiométrica en el límite de
concentración cero en agua de mar y I'' es la relación entre los coeficientes de actividad
definidos para el sistema de referencia indicado.
La determinación de las constantes de disociación se lleva a cabo a partir de medidas de
potencial en células del tipo:
Pt; H2 (g, l atm) ^ B(m), B HCZ(m) en Agua de Mar ^ AgCI;Ag
•
donde se encuentran cantidades equimolares de la base y de la base hidroclorada. EI potencial
de una célula de este tipo viene dado por la expresión:
m m
E= E° - k log H cl
donde k^ es la pendiente de Nernst (RT1n10/F).
YHCt
z
Combinando las ecuaciones (137) y (138) para el sistema estudiado, se obtiene:
rt s





Como se ha indicado más arriba, las aguas marinas de salinidad elevada se comportan como
un medio iónico constante y los coeficientes de actividad prácticamente no varían aunque
la composición se vea alterada al reemplazar una pequeña parte de las sales del medio por
otros solutos, manteniendo la fuerza iónica constante. El estudio de numerosos sistemas
•
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demuestra que el último sumando del término de la derecha en la ecuación (139) es muy
pequeño cuando se añaden al agua de mar B•HCl y B a expensas de una cantidad equimolar
de las sales constituyentes del medio. En estas condiciones el pK se aproxima al pK'
estequiométrico - o aparente- cuando la concentración se aproxima a cero.















E-E°pm^ = k + log mcr (142)
Como una referencia útil en oceanografía y química marina se recomienda el empleo de pmH
para salinidades entre 30 y 40 %o . Sin embargo, en este tipo de investigaciones con frecuencia
se recurre a valoraciones con ácidos de concentración conocida. Para este tipo de
procedimiento resulta más conveniente el uso de la función pH(SWS) - pH en la escala de
agua de mar- basada en la concentración total de ion H+ - incluye el H+ libre y el
combinado con sulfato, fluoruro, borato y otras bases- por Kg de agua de
mar (82), [^]•
Para realizar la conversión de pmH a pH(SWS) basta con añadir a la cantidad mH la
concentración de HSO^ y expresar el resultado en moles por Kg de agua de mar:
^
•equilibrios ácido-base 65
pH(SWS) =pmg - log (1 + mso^,^^r aaso,^ - log (1- 0.001 S) (143)
•
•
donde ^iRSO4 es la constante de formación del HSO^.
El análisis de los pKs de estas bases débiles protonadas resulta de gran interés tanto desde
el punto de vista teórico como práctico. En general se puede decir que dicho pK aumenta con
la salinidad del medio, si bien dicho aumento resulta muy pequeño.
En general se ha observado la existencia de una dependencia lineal entre el pK y la salinidad,
dada por la expresión:
pK=A^+B^S
donde A' y B' son dos coeficientes que dependen de la temperatura.
(144)
Se encontró que para la TRISH+, MorfH+ y 2-AMPH+ el valor del pK obtenido por
extrapolación a S=0 era aproximadamente unas 0.02 unidades de pK mayor que el pK
obtenidó en agua pura. Este hecho fue sorprendente inicialmente puesto que no se observó
el mismo fenómeno con el BISH+ y el NH4 (84^ en agua de mar. Dado que el H30+ y
la especie BH+ poseen idéntica carga, dicho efecto se interpreta a partir de las interacciones
entre las especies constituyentes del tampón BBH+ y los componentes del medio salino 0
bien debido a diferencias considerables en el tamaño efectivo de los iones.
Turner y col. [8^ han utilizado un modelo de especiación para la Glicina, EDTA y NTA
en agua de mar y estuarios y los complejos que forman con el Cu. El estudio de estos
sistemas se debe a la gran importancia del Cu como elemento traza en aguas naturales y por
sus fuertes interacciones con ligandos orgánicos. Turner empleó un modelo simple basado
en el concepto de pares iónicos y construido a partir del modelo de Debye-H ŭckel:
a
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2 lelog yx = -0.511 Zx + Cxle
1 +Bx le
(145)
donde zX es la carga de la especie R, 0.511 es la constante de Debye-Hiickel e Ie es la fuerza
iónica efectiva calculada a partir de las concentraciones de los iones libres y los pares iónicos
cargados. Daniele y col. [s67 apuntan la necesidad de incluir un término en I3'2 para
compuestos orgánicos:
log yx =-O.S 11 ZX le + CXIe +DXlén (1^)
1 +Bx le
Para estudiar la especiación de la glicina es necesario conocer los coeficientes de actividad
de las especies individuales lo cual requiere la definición de un coeficiente de actividad bien
para la glicina neutra o para sus cationes. La expresión encontrada [s^] para el coeficiente
de actividad de la glicina a nivel de traza en disoluciones de NaCI de diferentes fuerzas
iónicas es:
log y =CI +DI3n +EÍL +FISn
que coincide con la ecuación (146) cuando se trata de especies neutras.
(14^
La complejidad que supone el trabajar en agua de mar hace que el uso de constantes
aparentes resulte más conveniente. La constante de asociación aparente de la glicina en agua
de mar viene dada por la expresión:
^^ _ [HGIi°] +[CaHGli2+]
[H^] {[Gli -] +[MgGli +] +[CaGli +]}
(148)







logK^=a +bS'R +cS +dS3R







3.1. Cálculo de constantes de equilibrio
3.1.1. Programas de ccílculo
en potenciometría. El programa Miniquad
•
El programa MINIQUAD (8s) es aplicable a todo tipo de valoraciones potenciométricas,
incluyendo sistemas multicomponentes y con más de un electrodo. En la Tabla 3.1 se




Caracterfsticas del programa MINIQUAD [ s^ 1
MODELO QUIMICO ApBQC^i,... donde A,B... representan
metales o ligandos y H es el protón o
111drOR110
ENTRADAS
Variable ináependiente Volumen añadido de hasta 5 reactivos
V;^; i=reactivo, n=n° adición
Variable dependiente PH°,PA°,...ó F,H.°, EA,°, ... de hasta tres
electrodos selectivos de iones
Suma de los cuadrados de r,,; _ (x,,^ x,,^; se formulan los
los residuos , , , , , , , , , , , , , residuos para
todos los compo-
ra^ _ (Rn,^r ^.^s
nentes o para los
Er•-E E•(x x JZ volúmenes de'- °' 4°`p 4" ' todos los compo-
nentes añadidos
Minimización Método de Gauss-Newton
Concentraciones libres Método de Newton-Raphson
Errores del análisis Desviaciones estándar de los parámetros
Coeficientes de correlación
Comprobación de La bondad del ajuste Análisis estadfstico de los residuos
Simulaci6n de los datos No se hace




Parámetros de grupo No se refinan, deben incluirse con los
datos de entrada. Las concentraciones de
las especies deben escribirse como fraccio-
nes de la concentración de un reactivo
dado.
Empleando el método de mínimos cuadrados y una estrategia de búsqueda del tipo Gauss-





donde: A,B,C,... son los reactivos
A8BbC^... es la especie formada
a,b,c,... son los coeficientes estequiométricos de la reacĉión
Las constantes globales de formación se definen como:
[A°BbC^...]
a^... _ [A]° [B]b [Cl ` ...
(151)
siendo [AaBbC^...] la concentración del complejo formado y[A],[B],[C],... las concentracio-
nes libres de las especies en equilibrio.
Para cada punto de la valoración existirá una ecuación de balance de materia:
CA = [A] + ^a p^... [A]° [B]b [^` ... (152)
^
CB - [B] + ^ b a ^... [A]° [B]b [L7` ... (153)
donde C,,,CB,C^, . .. son las concentraciones analíticas totales de los reactivos independientes
A,B,C,:..
La función que minimiza el MINIQUAD es:
r n
U= ^ ^C^ -C^ °^2
^=i
(154)
que corresponde a la suma de los cuadrados de los residuos, extendido a todas las ecuaciones
de balance de materia.
El procedimiento de cálculo consiste por lo tanto en la determinación de las concentraciones
a
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libres en cada punto de la valoración a partir de los datos iniciales suministrados al
programa3 y del potencial medido. A continuación, en el proceso de minimización se
calculan los valores de la función U. Se obtienen, junto con otros datos, nuevos valores para
las constantes de formación y se analizan estadísticamente los residuos de todas las
ecuaciones de balance de materia; si no existe ningún tipo de error sistemático en los datos
o en el modelo químico, deben ajustarse a una distribución Gaussiana. Las constantes de
formación calculadas son utilizadas posteriormente como valores iniciales en una segunda
iteración y en iteraciones sucesivas si fuesen necesarias. El proceso finaliza cuando los
valores de convergencia no pueden mejorarse.
Indudablemente, los errores aleatorios en las medidas del potencial y del volumen de
valorante influyen en los residuos de las ecuaciones de balance de materia. Sin embargo, es
tremendamente complicado, si no imposible, calcular la influencia de estas fluctuaciones en
los valores de las concentraciones analíticas de ]os reactivos, si bien se han llevado a cabo
algunos intentos [90].
Algunas limitaciones que presenta este programa surgen al no considerar correcciones para
el efecto de unión líquida ni la dependencia existente entre los coeficientes de actividad y la
fuerza iónica.
En la Figura 3.1 se indica la evolución que han seguido los programas empleados en la
determinación de constantes de equilibrio [9^], [92], [93].
3.1.2. Cálculo de constantes de equilibrio
a partir de la ecuación de Henderson-Hasselbach
Como complemento de los cálculos efectuados con el programa MINIQUAD, se ha llevado
3 Número de constantes de formación que se desean estimar y valor aproximado de las mismas, número de reactivos
presenses en la célula de valoración y añadidos desde la bureta así como sus concentraciones iniciales , volumen inicial







a cabo la determinación de las constantes estequiométricas de equilibrio utilizando la ecuación
de Henderson-Hasselbach (^s], (94], (9s]. Dicha ecuación permite, por su sencillez,
confrontar las constantes obtenidas con el programa MINIQUA,D y además estudiar la
influencia de distintos factores sobre el resultado final, empleando una ecuación fácilmente







































3.1.2.1. Pnimer equilibrio: AHZ ^AHt +H+
a. Balance de materia
En todos los puntos de la valoración se cumple que el número de moles de aminoácido que
se encuentra como ion dipolar o zwitterion (AI^ es igual al número de moles iniciales de
aminoácido (Ab) menos el número de moles de la especie protonada (AH2).
AH =Ao -AH2
b. Condición de neutralidad eléctrica
(155)
Puesto que la disolución ha de ser eléctricamente neutra:
AH2 +H++Na*=Cl-+OH- (156)
s
donde el Cl' proviene del ácido HC1 presente inicialmente en la disolución del aminoácido
y Na+ es el catión de la base valorante, NaOH.
Kw = [OH-] [H^]
c. Producto iónico del agua
(15^
A partir de estas tres condiciones y de la expresión de la constante estequiométrica de este •
primer equilibrio de ionización de los aminoácidos:
Ki = [H'] [A^
[AH2 ]
(158)
se Ilega a la expresión que relaciona dicha constante con la magnitud medida experimental-
mente que es el potencial. Tomando logaritmos en la ecuación (158):
♦




=1og [H+] +log A° -^2 =1og [H+] +log A° -1 =
AH2 AH2
♦




=1og [H^] + log ° -1
ca v° + (Kx, l O^H -1 U p^ (v° + v) - cb v
donde c8 es la concentración inicial de ácido, vo el volumen inicial en la célula, v el volumen
de valorante añadido y cb la concentración de valorante. La relación entre la concentración
de protones y el potencial viene dada por la ecuación:
E = E^^ + p log [H']
cuyo significado se analiza en el Apartado 3.1.3.
(160)
3.1.2.2. Segundo equilibrio: AHt ^A^+H+
Planteando las ecuaciones de manera análoga a como se hizo para el primer equilibrio, se
obtiene:
a. Balance de materia
A° =A - +AH (161)
•
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b. Condición de neutralidad eléctrica
X-+OH-+A-=H++Na+
Para este segundo equilibrio la constante estequiométrica es:
K2 = [H`] [`4 ]
[^l
y tomando logaritmos como se hizo para el primer equilibrio, se llega a:
A -A-
logK2 =1og [H+] +log [A ^ =1og (H'] - log ° _
[^] A -








3.1.3. Calibrado del electrodo
de vidrio en concentración de protones
Como se mencionó anteriormente, es necesario conocer la concentración del ion H+ con el
fin de determinar las constantes estequiométricas de equilibrio. Tanto los electrodos de vidrio
como cualquier electrodo selectivo de iones se caracterizan, en el caso ideal, por exhibir una
relación logarítmica entre la actividad de la especie a la que es sensible y el potencial. En
el caso de un electrodo de vidrio combinado, que presenta unión líquida, dicha ecuación es
del tipo:
E= E° + p logH' + E^ (165)
donde E° representa - en este caso - la suma del potencial estándar del electrodo y el




denomina pendiente nernstiana y tiene un valor aproximado de 59.16 mV a 25°C siempre
y cuando el electrodo presente respuesta en consonancia con la ecuación de Nernst, E^ es el
potencial de unión líquida que se produce entre la disolución de referencia interna del
electrodo combinado, en contacto, a través del puente salino, con la disolución objeto de
estudio y{H+} es la actividad de protones.
La expresión anterior constituye la ecuación fundamental que va a permitir el calibrado de
nuestro sistema electródico.
Dado que el electrodo de vidrio es sensible realmente a la actividad de los iones H+ y
teniendo en cuenta a la hora de calcular constantes estequiométricas de equilibrio ácido-base
que se necesita disponer de una relación entre el potencial medido (E) y log [H+], lo que
conlleva trabajar con disoluciones de concentración conocida de H+, es posible transformar
la ecuación (165) de forma que el potencial se haga proporcional al log [H+]. En efecto,
puesto que la actividad de una especie viene dada por:
QA = [A] 1/A (166)
siendo ^y,, el coeficiente de actividad de la especie A; si se consigue mantener constante la
fuerza iónica durante las experiencias potenciométricas, los coeficientes de actividad
permanecen constantes y pueden incluirse junto a E° en una nueva constante:
E= E° + p log [H+] y^. + E^ _ .
= E° + p log [H`] + p log y^. + E_ (16^
= EÍ + p log [H+] + Ei
donde:
EÍ = E° + p log yH, (168)
En la ecuación (167) puede observarse que aparece el potencial de unión líquida (E^) que,
en general, es función de [H+] o[OH-] según relaciones lineales del tipo: E; «[H+] y E^
«[OH'], dependiendo de si se trabaja en medio ácido o básico respectivamente [9a].
•
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La experiencia de distintos autores (s^], (9s] indica la conveniencia de realizar el cali-
brado dentro de un intervalo restringido del -log [H+]:
de tal forma que en dichos intervalos el potencial de unión líquida puede suponerse, con muy
buena aproximación, constante. Por tanto, la ecuación (168) se transforma en:
E = E°^ + p log[H;]
donde:
E°^ = E° + p log y^, + E^
(169)
(170)
Si consideramos que esta expresión es correcta, el calibrado del electrodo de vidrio puede
llevarse a cabo, por ejemplo, por valoración de un ácido fuerte con una base fuerte. Si se
conoce la concentración de ambas disoluciones y, por lo tanto, se puede calcular el valor del
-log [H+] después de cada adición de valorante, y se lee el valor del potencial, E,
directamente del pH-metro, se obtienen pares de valores pH;-E;, cuyo ajuste a la ecuación
(160), empleando por ejemplo el método de mínimos cuadrados, nos permitirá obtener como
ordenada en el origen el valor de E;, y el valor p de la pendiente.
3.2. El modelo general de regresión.
El problema de la multicolinealidad.
Dado que en la modelización de la influencia de la fuerza iónica sobre el logaritmo de las
constantes de equilibrio se emplean funciones lineales de distintas variables, hemos dedicado
un apartado a la descripción del modelo de regresión lineal general así como alguno de los




3.2.1. Ajuste a una línea
recta. Formulación matricial
El modelo responde a la siguiente expresión [99), [100^, [^ol^, [102^:
y=Ra+a1X+E (171)
donde y es la variable observada, las ^3's son los estimadores, x es la variable independiente,
también llamada variable explicativa y E es un error aleatorio. Si se han realizado n
observaciones:
y^=Ro+aix^+E^ i =1,. .,n
^ La suma del cuadrado de las desviaciones vendrá dada por:




Los valores estimados de ^3; - representados por b; - hacen que S sea mínima y pueden
obtenerse derivando respecto a^o Y^^ ^








puesto que, como hemos dicho, bo y b, hacen que S sea mínima, igualamos a cero las




E xi (yi - bo - bl xi) = 0
^=i
Se llega así a las denominadas ecuaciones normales:
de donde:
n n
bo n+ bi E xi = E yi
i=1 i=1
n n 2 n
ba E xi + bl E xi = E yi xi
i=1 i=1 i=1
n


















donde se ha tenido en cuenta que:
n n








Ahora Y es el vector (nxl) de las observaciones, X la matriz [(n+ 1)xp] de las variables
explicativas la cual incluye una columna de unos correspondiente a la variable explicativa xo,
^3 el vector (pxl) de los estimadores y E el vector (nxl) de errores -n es el número de
observaciones y p el número de variables explicativas del modelo. Las correspondientes
ecuaciones normales (178) y( 179) quedan de la forma:
X'X = b X'Y
b = (X'^ -1(X ^^
(184)
(185)
donde ahora los estimadores mínimo cruadráticos de /3o y^31 vienen dados por el vector
b' _(bo,bl). Para resolver estas ecuaciones en forma matricial es necesario que las matrices
se puedan invertir, es decir, deben ser matrices cuadradas y no singulares. La matriz que se
quiere invertir en análisis de regresión es la X'X. En el caso de que algunas de las
ecuaciones normales fuesen combinaciones lineales de otras, dicha matriz sería singular y,
por tanto, no podría ser invertida. Las matrices X'X que aparecen en trabajos de regresión
son siempre simétricas - elemento ij igual al ji. Así pues:







AI invertir la matriz X'X se obtiene:







1 ^x? -^x^(Xi^-i =
nE(xt-^2 -Ex= n
A





3.2.2. Correlación en regresión múltiple
Cuando se diseña un modelo, es necesario decidir qué variables explicativas vamos a incluir
y cuales no. En principio parece lógico pensar que cuantas más variables se introduzcan,
mejor explicada resulta la variable dependiente. Sin embargo esta aproximación resulta
inexacta en la práctica totalidad de los casos ya que incluso en las situaciones más favorables
•
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lo que se obtiene es un modelo muy complicado y difícil de interpretar. La introducción de
un elevado número de variables en un sistema solamente implica que este justificará mejor
las irregularidades procedentes de los datos mientras que la tendencia real de los mismos
quedará sin explicar.
EI término multicolinealidad [^oo^ viene a indicar la existencia de correlación entre las
variables explicativas. Se detecta la presencia de un elevado grado de multicolinealidad
cuando existe una relación lineal o casi lineal entre las variables explicativas del mode-
lo C1o3^. En estos casos el procedimiento de cálculo empleado por la mayoría de progra-
mas, falla o conduce a resultados erróneos. La solución a este problema será normalmente
la exclusión de una o más variables del modelo, con lo que se verá reducido el nivel de
multicolinealidad. Aun entonces, seguirán dándose algunos efectos adversos, como por
ejemplo la mayor imprecisión de los estimadores de los coeficientes de regresión. En
cualquier caso, lo verdaderamente importante es ser capaz de detectar la existencia de
multicolinealidad y tener algún método para eliminarla, reducirla o bien trabajar con ella. El
punto más fácil es, con diferencia, la detección; no existe, sin embargo, ningún método
infalible que permita eliminar la presencia de multicolinealidad.
El coeficiente de correlación múltiple viene dado por [^oo^:
R2 _ ^CYi - Y )2 (191)
donde y es el valor observado de la variable dependiente mientras que y e y son el valor
calculado y el valor medio respectivamente.
3.2.2.1. Identificación de variables colineales
Para poder identificar variables colineales se efectúa un examen de la matriz de correlación
entre las variables explicativas y su inversa (R"1) y las raíces y vectores característicos de las
matrices X'X o R. La presencia de correlaciones altas entre las variables explicativas es una
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señal clara de multicolinealidad.
Se llama matriz de correlación de las variables explicativas, R, a la matriz cuadrada simétrica
de orden k cuyo término ij es el coeficiente de correlación simple entre las variables x; y x^.
Esta matriz tendrá por lo tanto unos en la diagonal principal y términos no mayores que uno
fuera de ella.
Así como la matriz R contiene la información de las relaciones entre las variables
explicativas tomadas de dos en dos, R'' tiene en cuenta la dependencia conjunta. Se puede
comprobar que los términos diagonales de R'' - también denominados factores de
incremento de la varianza (FIV) - son:
1diagonali (R-i) =FIV^^^ = 2
1- ^,o^^
(192)
siendo R;,o^,.^ el coeficiente de correlación múltiple en la regresión de x; en función del resto
de las variables explicativas. Los elementos diagonales de valor elevado - mayores que 10-
en R'' indican alta multicolinealidad. Estos términos no tienen la limitación de los de R ya
que son función de todas las variables explicativas y detectarán la existencia de multicolinea-
lidad cuando una variable sea prácticamente combinación lineal del resto. El inconveniente
de R'1 es que cuando la matriz R sea casi singular su inversa vendrá dada con escasa
precisión. Se define un índice de condicionamiento, IC:
jC = Máacimo autovalor Z 1
Mfnimoautovalor
(193)
Dicho índice se emplea para indicar el grado de singularidad de una matriz. Se admite
generalmente que existe una multicolinealidad alta cuando IC >_ 30 y se dice entonces que la
matriz está mal condicionada. Un índice entre 10 y 30 indica una multicolinealidad moderada
y si es menor que 10 se considera que la matriz está bien definida.
^
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3.2.2.2. Soluciones al problema de multicolinealidad
•
La multicolinealidad es un problema de la muestra - las variables toman valores muy
semejantes- y, por lo tanto, no tiene una solución simple ya que estamos pidiendo a los
datos más información de la que contienen. Entre las posibles soluciones podemos citar las
siguientes:
La primera alternativa conduce a la eliminación de varias variables altamente correladas, lo
cual no siempre es permitido por el modelo que se está utilizando. La tercera conduce a la
determinación de estimadores contraúios. Ambas soluciones suponen la sustitución de los
estimadores mínimo cuadráticos por estimadores sesgados pero de menor error cuadrático
medio.
En ocasiones, la correlación entre variables es inherente al tipo de datos que se analizan por
lo que sería absurdo intentar minimizarla.
En problemas con gran número de variables explicativas y gran número de datos pueden
surgir problemas al intentar redondear los valores para invertir matrices. Normalmente los
programas de ordenador que efectúan este tipo de análisis introducen la doble precisión en
los números para trabajar así con el doble de cifras decimales que normalmente. Entre las
causas que pueden motivar este tipo de errores se pueden señalar:
^
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Entre los procedimientos que se pueden seguir para una mejor manipulación de los datos, se
señalarán dos tipos de transformaciones:
3.2.2.2. l. Centrado de los datos
Partimos de la matriz Z de las variables independientes y la matriz Y de la variable
dependiente (p variables explicativas y n datos):
Z=
i z^^ Z2 ^ ... zp1 y,
1 Z12 z^ ... zp2 y2
(194) Y=
^ i zln z^ ... zp^^ ly^^
^ Zi Z2 ... Zp Y
(195)
en la parte inferior de las matrices se indica un valor medio para cada columna. Si la
expresión del modelo es:
y = Rp+R1z1+R2z2+... +RpZp+E





y = p^+R1z1+R2z2+...+RpZp+ (1^
+ ^ 1(Zl -Zl ) + a 2 ^Z2 -Z2 ) + ... + R p (Zp -Zp ) + E
s
donde Y, Z,, Z2, ZP son valores numéricos reales que se obtienen a partir de los datos. Si




En los datos se pueden realizar las mismas transformaciones que se han hecho con las
variables, de forma que z;;=Z;; Z; para valores de j=1,2,... ,p (n° variables) e i=1,2,... ,
n(n° datos). Se llega a que z;=0 (j= 1,2,...,n).
La primera ecuación normal se reduce pues a:
bó=Y (200)
sin importar los valores de b„b2,..., bp.
En lugar de estimar p+ l parámetros, hay que estimar p. Esto queda compensado por el
hecho de que las n nuevas variables dependientes (Y,-Y), (Y2-Y), ...,(Yñ Y) están relacionadas
por la ecuación: ,
^ _
E (Y; -Y) =0
^=i




3.2.2.2.2. Corrección de escala
Sea el modelo :
y = ^^+F'1Z1+F'2Z2+E
que una vez centrado se escribe -para p=2- como:
y = RO+R1(Zl -Zi)+R2(Z2-Z2)+E












siendo j,1=1,2 y Z^; las n observaciones de Z^ para i=1,2,...,n. Los elementos de la matriz
S serán a menudo de tamaños muy diferentes. Cuando la matriz S es grande, pueden
aparecer problemas al redondear cuando hay que invertirla. Se hace, entonces, una nueva







S;^ = E (y=-^ (
^-^
y efectuando una transformación semejante en las variables (suprimimos el subíndice i) se
obtiene:
lr^ ln ln
ySri =^1511 x1+^2Sa^ x2+E
o bien:
(208)
y= a 1 xl + a2x2 + E ^ (209)
^ donde al y a2 son los nuevos coeficientes que deben estimarse y han sido corregidos de
escala con respecto a los coeficientes originales ^il y a2.
Una vez que se han aplicado a los datos las transformaciones de centrado y corrección de
escala, la matriz X'X es:
R=
que corresponde a la matriz de correlaciones de las z.















y las ecuaciones normales expresadas en estos términos son:
1 r12 al rly
r21 1 a2 r2y
donde ahora al y aZ son los estimadores de «1 y arz.
3.2.3. Regresión ridge (RR)
Expresando el problema en términos de correlación, se pueden obtener los estimadores de
los parámetros a partir de la expresión:





donde Z es la matriz X centrada y corregida de escala y k es un número positivo, aunque en
la práctica sus valores significativos están comprendidos entre 0 y 1. En esta ecuación Y no
está expresada en términos de correlación y el vector (pxl) de los estimadores:
bZ(k) _ { b^z(k), b^(k), ... ,b^(k) } ^ (21^
no incluye el estimador correspondiente a la ordenada en el origen. La inclusión de dicho
•
•
término no es necesaria puesto que el hecho de sustituir Y por Y-Yl - siendo
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1= (1,1, ...,1)'- no afecta a los cálculos al haberse centrado la matriz de las variables















y el estimador de la ordenada en el origen:
P




Cuando k=0, el vector b(0) coincide con el vector de los estimadores que se obtiene por el
método de mínimos cuadrados. Se pueden expresar los estimadores ridge en función de los
estimadores mínimo cuadráticos a través de la ecuación:
bz(k) _ {I+k (Z^^-^ }- ib=(0) =Qb
donde:
bz(0) _ (Zi^-i Zi^,
(220)
(221)
Todos los estimadores ridge son combinaciones lineales de los estimadores mínimo
cuadráticos con coeficientes determinados por la matriz {I+k(Z'Z)-'}-'.
♦
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Se pueden representar los coeficientes b;^(k) - o los b;(k) - frente a k para j=1,2, ..., r; tal
representación se conoce como traut ridge. La estimación del parámetro ridge se hace
frecuentemente empleando la traza ridge, tomando el valor de k a partir de la zona donde
los coeficientes alcanzan un valor estable después de un cambio inicial abrupto. Hoerl y
Kennard [^04^ afirman que los valores absolutos de los coeficientes de regresión así
obtenidos son razonables y la suma de los cuadrados de los residuos no aumenta hasta un
valor disparatado. Además los coeficientes que aparecen con el signo cambiado, resultan
ahora con su signo correcto.
A medida que k aumenta, los estimadores disminuyen en valor absoluto, tendiendo a cero a
medida que k tiende a infinito. Una vez que se ha seleccionado .el valor de k, se determinan
los estimadores correspondientes, que no van a ser iguales a los obtenidos por mínimos
cuadrados y aunque presentan una desviación mayor, son más estables que éstos y conducen
a un error cuadrático medio más pequeño.
s
^gura 3.2
Soluciones obtenidas por el método de MCO y por RR [99]
^
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3.2.3.1. Análisis crítico de la regresión ridge
a
Hoerl mostraba una gran preocupación por la obtención de parámetros carentes de
significación al aplicar la regresión múltiple por mínimos cuadrados y señaló que la
aplicación del análisis ridge permitía el cálculo y la representación de los coeficientes a partir
de un desplazamiento de la suma de los cuadrados de los residuos a lo largo de un mínimo
ridge con respecto al mínimo total - mínimos cuadrados -- hasta una posición más estable
y próxima al origen.
Quedaba sin embargo sin resolverse el problema de cómo determinar a que distancia del
mínimo debían desplazarse los coeficientes. Resulta interesante el hecho de que en algunos
casos puede existir un mínimo ridge secundario casi al mismo nivel que el mínimo principal,
es decir, que existen dos regiones separadas en el espacio en las cuales prácticamente se
minimiza la suma de los cuadrados de los residuos.
Marquardt y^ Snee (^os] consideran conveniente la estandarización de las variables
explicativas, es decir, restar a cada variable su valor medio - centrado- y dividirlo luego
por su desviación estándar. EI motivo para ello es que se elimina el mal condicionamiento
de la matriz R'X y se reduce el aumento de la varianza de los estimadores de los
coeficientes. De esta forma se obtienen unos FIV menores.
Para Thisted (^06] la traza ridge es un procedimiento gráfico que ayuda al investigador
a seleccionar el valor de k que conduce a estimadores estables de los parámetros, con el
signo correcto y, presumiblemente, con un error cuadrático medio menor. Existen diversas
expresiones propuestas por varios autores (^o^], C1o8] para la determinación del valor
óptimo de k pero existen todavía ciertas discrepancias sobre ellas.
Campbell y Smith (^09] y van Nostrand [^^o] manifiestan su escepti ĉismo sobre el
uso de la traza ridge y la dificultad que supone decidir cuando se presenta estabilidad en los
coeficientes que se calculan. Parece una observación común en la literatura que la traza ridge
•
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conduce a valores de k mayores que otros métodos y por lo tanto los estimadores que se
obtienen estarán más alejados de los que se obtienen por mínimos cuadrados.
Para Smith y Campbell la traza ridge carece de valor informativo mientras que Vinod afirma
que cuando existe una correlación grande entre dos variables, puede apreciarse en la traza
ridge cómo sus líneas correspondientes se mueven en dirección contraria o igual - según










En la Tabla 4.1 se ha incluido, a modo de resumen, una lista de los aparatos, programas y
reactivos empleados para el desarrollo del presente trabajo, indicando algunas





Tabla resumen de aparatos, prograrnas y reactivos empleados
APARATOS
Microbureta Automática CRISON microBU 2031, con jeringas
HAMILTON de 2. S y 10 ml
pH-metro CRISON micropH 2O02
Electrodos -Electrodo de referéncia (Ag/AgCI) ORION (90-
02) con doble unión lfquida
-Electrodo de vidrio para medida de pH ORION
(81-O1) ROSS
-Electrodo de vidrio combinado (Ref. Ag/AgCI)
RADIOMETER (GK2401 C)
Ordenadores Personales -Ordenador TANDON DataPack, conectado al
sistema potenciométrico
-Ordenador ACHE 486/SOMHz
Equipo de Medida de Densidades Densfinetro AP PAAR DMA 60 (resolución
1.5•10^ gr/cm3)
-Célula de densidad AP PAAR CMA 602
-Termostato HAAKE F3 (resolución t0.01 K)
-Termómetro digital AP PAAR DT 100-30
Termostato empleado en las valoraciones TECTRON 3473100_
potenciomét^zcas
Tratamientos Previos del Agua Sistema Millipore-MiUiQ
Bidestilador Aquatron A4D
PROGRAMAS
MINIQUAD[tll] Para la determinación de las constantes
estequiométricas de ionización (ver Capítulo 3)
ALIA [112] Para controlar las valoraciones mediante un
ordenador personal
STATGRAPHICS [113] Para la reali,zación del tratamiento de los datos
experimentales (regresión ridge)
SOLO [114] Para el tratamiento de los datos experimentales
FIGP [115] Reali,zación de lns fzguras
LOTUS I-2-3 [1161 Como hoja de cálculo para el tratamiento de los












Sales empleadas para llevar las disoluciones a la NaCI, KCI, CaClv MgCI^ Na2.SO4 MERCK p.a.
fuerza iónica deseada
HCl a137% (d=1.186) CARLD ERBA, grado de
reactivo
NaOH (agente valorante) MERCK, grado de reactivo
Aminoácidos Glicina, a-alanina, leucina, metionina y treonina.
Todos ellos MERCK, grado de reactivo
Ftalato ácido potásico (para determinar la CARLO ERBA (99.5%), grado de reactivo
concentración del NaOH)
4.1.2. Descripción de las
valoraciones potenciométricas
•
Como se ha indicado previamente, la técnica experimental empleada para la determinación
de las constantes de ionización de aminoácidos fue la potenciometría. Las valoraciones
potenciométricas se llevaron a cabo mediante un sistema computerizado constituido por
pHmetro y microbureta conectados a un ordenador personal que a través del programa ALIA
^i^2^ controla la adición de valorante y registra los potenciales correspondientes a cada
adición.
La célula de valoración consiste en un vaso de vidrio de doble pared que permite mantener
constante la temperatura durante todo el proceso. Dicha célula se llena con la disolución
problema (40 ml): 0.01 m aminoácido, 0.01 m HCl y completada hasta la fuerza iónica de
trabajo con el electrolito soporte elegido. Durante toda la valoración se mantiene N,
a
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burbujeando en la disolución con una doble función: la agitación continuada y la eliminación
del 02 y COZ presentes. Como base valorante se empleó NaOH, cuya concentración se
determinó previamente mediante valoración con ftalato ácido potásico y se corrigió
posteriormente mediante la representación de la primera y segunda derivadas de la curva de
valoración en la zona del salto de potenciales ácidos a básicos, ya que los errores en la
concentración de NaOH pueden conducir a valores erróneos de pK'.
Para cada fuerza iónica de trabajo se llevó a cabo el calibrado del electrodo de vidrio en
concentración de protones. Dicho calibrado será descrito con más detalle en el Apartado
4.2.1.2.
Todas las experiencias se realizaron como mínimo por duplicado. Para las medidas
duplicadas -misma fuerza iónica y mismo aminoácido- se emplearon disoluciones
preparadas por separado, de tal forma que cualquier error cometido en la preparación de una
de las disoluciones no se repita en las demás, evitando así la propagación de errores
sistemáticos en la preparación de las disoluciones.
Inicialmente se realizaron medidas para un gran número de fuerzas iónicas pero una vez
comprobada la validez de la técnica se comenzó a trabajar con un número menor de fuerzas
iónicas y repitiendo un mayor número de veces cada una de ellas para asegurar su exactitud.
4.1.3. Preparación del
agua de mar sintética
Para la preparación del agua de mar sintética -ASW- se empleó la receta de Millero que
ha sido descrita en el Capítulo 2(43^. Las sales NaCI y KCl se pesaron directamente. Las
restantes - CaC12, MgC12 y Na2SO4 - se añadieron a partir de disoluciones de referencia
previamente preparadas y de las que se determinó su densidad según el procedimiento
indicado en el Apartado 4.1.4. La medida de la densidad se emplea para determinar la
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a la determinación de las mismas cada vez que era necesario preparar agua de mar artificial.
La primera vez que se procedió a la medida de las densidades se observó una rápida
estabilización de los períodos de vibración (véase Apartadó 4.1.^, sin embargo, al repetir
el proceso unos meses después se comprobó que no se alcanzaban valores estables. Se
constató entonces la presencia de microburbujas en las disoluciones que no permitían una
lectura correcta. Para su eliminación, se empleó un baño de ultrasonidos durante un tiempo
de 5-10 minutos con lo que mejoraron sensiblemente los resultados. Antes de preparar el
agua de mar artificial se pasó nitrógeno por las disoluciones de referencia para eliminar el
C02 y el 02 presentes.
La densidad del agua de mar, dw, en función de la temperatura en °C (t) y la salinidad en
%o (S), puede obtenerse a partir de la ecuación ^3s): ^
d^,,, =do +A •S +B •S3R (222)
donde da es la densidad en agua:
d= 0.99987 + 18.23 •10-3 t- 7.92 •l0^ t2 - 55.45 •10-9 t3 + 1.50 •10-1o ta
0 1 + 18.16•10-3t
y los coeficientes A y B son, respectivamente:
A =8.15•10^ -3.92•10-6t+9.20•10-8t2 -1.48•1O-9t3




La disolución de partida que se preparó fue la de salinidad 35 %o y posteriormente, mediante
dilución, se obtuvo el intervalo de salinidades deseado, aplicando la expresión:
S^ •g^ = Sd •gd (226)
donde: 5;=^ salinidad conocida de la disolución de partida, g;= gramos de la disolución
inicial de salinidad S^, Sd= es la salinidad deseada y gd= son los gramos finales de la
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disolución de salinidad Sd que se quiere preparar. La cantidad de agua que se añade a la
disolución de partida de S=35 %o para obtener las diferentes salinidades es:
óg2p = gd - gi
Tabla 4.2
Preparaci6n de ASW de diferente salinidad
a partir de una disolución de S=35%o
f
t
("l50 g disol. final)
S(%o) l(°' á(5=35) g(B,O)
35 0.673 - -
30 0.575 214.29 35.71
25 0.476 178.57 71.43
15 0.285 107.14 142.86
10 0.190 71.43 178.57
5 0.096 35.71 214.29
•
(e^ Calculada según (a2^:
I =0.0029+0.018575•S+ 1.639 10^3•SZ
Para determinar la fuerza iónica a partir de la salinidad se empleó la definición de fuerza
iónica real propuesta por Khoo y col. (42). A la hora de calcular la fuerza iónica de las
disoluciones conteniendo el aminoácido se hizo la corrección oportuna para el volumen de
HCl añadido.
Los valores de la molalidad, m;, para cada uno de los componentes a una salinidad dada, S,
se calculan a partir de:
m^ = m3 27.570 S
1000-1.0016 S
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4.1.4. Determinación de densidades
El densímetro consta de un tubo vidrio que actúa como diapasón que se asimila a un
oscilador formado por un cuerpo hueco de masa mo, suspendido en un resorte de constante
elástica k y masa total M^, el cual se llena con una muestra de densidad p. La masa total
del sistema es [ii9), para una temperatura dada:
M^^ = m° + p V
Puesto que el V se mantiene constante no es necesario determinarlo.
(229)
Si el oscilador se excita, entra en resonancia con su frecuencia natural; según la ley de
Hooke (F=-kx) y teniendo en cuenta la aceleración de un movimiento armónico simple




como T=2^r/w, se obtiene:
que elevada al cuadrado queda expresada como:
m° + p V (231)
(232)m +pV7`L = 4n2 °k =Ap +B.










Hemos considerado que la constante elástica del conjunto, k-que incluye el módulo de
Young, módulo de rigidez y módulo de compresibilidad- es independiente del líquido
considerado, lo cual parece razonable, ya que los módulos de Young, rigidez y
compresibilidad de los sólidos, son superiores a los de los líquidos.
La determinación de la densidad a partir del período de resonancia, es realizable conociendo
las constantes A y B mediante un calibrado previo con dos sustancias para las que se conoce
la densidad a la temperatura de trabajo -T=298.15 K: agua destilada y heptano.
px2o - 0.99704 g/cm3
p^p^ = 0.67951 g/cm3
Se leen en el densímetro los períodos de resonancia para las dos sustancias patrón, los cuales
son comprobados periódicamente:
7'2AZo = A pg2o + B
7'2^p^„o = A p^p^„o + B
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4.2. Resultados y discusión
4.2.1. Calibrado de electrodos
sensibles a la concentración de iones H+
•
4.2.1.1. Calibrado a fuerza iónica constante: Ancílisis de los errores
sistemáticos en el calibrado de electrodos sensibles a la concentración de H+
La determinación experimental de las constantes de equilibrio ácido-base requiere que la
concentración de H+ sea conocida. Por otra parte, el potencial medido potenciométricamente
empleando electrodos de vidrio es una función de la actividad a^. de los iones H+
presentes en la disolución y viene dado por la relación:
E^e^ - Ek + s logag, (240)
donde:
Ek = Eg + Er + E^i (241)
siendo Eg, Er y E-U los potenciales de asimetría, referencia y unión líquida, respectivamente.
Aunque se ha venido demostrando durante mucho tiempo que el potencial de unión líquida
depende de la acidez del medio y se han empleado ciertas expresiones matemáticas para tener
en cuenta dicho efecto, dicho potencial puede, no obstante, suponerse constante en un
intervalo de acidez suficientemente pequeño [^20).
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Además, si se utiliza la aproximación del medio iónico constante mediante adición de un
electrolito soporte, los coeficientes de actividad de las especies presentes se pueden
considerar constantes; de este modo, y teniendo presente lo dicho anteriormente, puede
establecerse una relación lineal entre el potencial de celda medido y el logaritmo de la
concentración de H+:
E^1 = E^„^r + s log [H'] (242) •
donde:
I (243)E^o^r = Ek + s log Yg.
El método más común para efectuar un calibrado en sistemas de este tipo - potencial vs log
[H+] - consiste en una valoración ácido fuerte-base fuerte para obtener el valor de E'^,^ y
s para un medio iónico dado. Un procedimiento alternativo consiste en la determinación de
la concentración de protón mediante la adición de ácido o base a una disolución del
electrolito o electr^litos empleados para mantener constante la fuerza iónica del medio. La
valoración se realiza bien en medio ácido o en medio básico. Las ecuaciones para la
obtención de la concentración de H+ son diferentes en cada uno de los casos que puede
considerarse y constituyen la base para la discusión de la influencia de ciertos errores
sistemáticos que pueden evidenciarse dependiendo de la técnica de calibrado empleada.
Todas las experiencias, tanto los experimentos reales como las simulaciones, se realizaron
en los intervalos 2. 3<_ -log. [H+] <_ 2. 9 y 2.7 <_ -log [OH^] <_ 3.2, tal y como numerosos autores
recomiendan [i21).
A1 realizar el calibrado potenciométricamente [^22^, mediante la representación del
potencial medido frente al logaritmo de la concentración de protón empleando diferentes
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Se han interpretado estos hechos como una consecuencia de la influencia de ciertos errores
sistemáticos en las concentraciones de ácido o base, en las ecuaciones que gobiernan las
valoraciones ácido-base en un caso y el proceso de adición en el otro.
^ ^ ^ 4.2.1.1.1. Procedimiento l.
Valoración ácido fuerte-base fuerte
En este caso, la concentración de H+ viene dada por:
[H+^ - caVo - cbv
Vo + v
antes del punto de equivalencia, y la concentración de [OH-] por:
(244)
_ cbv - caVo
[^H ^ - Vo + v
(245)
después del punto de equivalencia. ca y Vo son la concentración y volumen de ácido antes de
comenzar la valoración, cb y v son la concentración y volumen de base añadida. Se puede
reescribir la ecuación (244) como:
•
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Sustituyendo la ecuación (246) en la (242):
r ca - ct^ (24^Ecel - Econst + S log 1+ x
En la región básica, la concentración del ion OH- puede obtenerse a partir de la ecuación
(245) o alternativamente de la ecuación:
[^H^ = c^ - ca1 +x
de forma que:
c^r - cQ
E^er = E o„sr + s log 1+ x
(248)
(249)
4.2.1.1.2. Procedimiento 2. Concentración de la
Disolución: Adición de ácido o base fuerte sobre el disolvente
En este caso, se van añadiendo volúmenes de ácido o base fuerte sobre un volumen inicial
Va de electrolito soporte. Así, la concentración de ácido (o base) viene dada por:
C.v C^z
[H'] _ ` _
Vo+v 1 +x
(250)
Cuando x<< 1(o v<< Vo), la [H+] (o [OH-]) es igual a C;x, donde C; es la concentración de
ácido (o base) y v el volumen añadido. La ecuación (242) ŝe transforma entonces en:
•
^
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Ece^ - E^ ^+ s log x (251)l+x
f
donde:
E^= E^,^ + s log C^ (252)
Desde el punto de vista matemático, los dos procedimientos de calibrado descritos difieren
en el término logarítmico. En las ecuaciones (247) y(244) dicho término no es solamente
función de x; en la ecuación (251), sin embargo, sólo depende de x; según esto, cualquier
error sistemático cometido en las concentraciones analíticas ca y cb afectaría a la pendiente
y la ordenada en el origen de los ajustes de distinta forma.
De hecho, como puede deducirse de las ecuaciones (251) y(252), un error sistemático en G
no debería producir ningún efecto en la pendiente de los ajustes - s. Además, si el electrodo
muestra una respuesta nernstiana, lo hará independientemente de cualquier error procedente
de Cj - esto es consistente con las observaciones experimentales (Figura 4.1). En el caso
de la región básica, las desviaciones con respecto al valor de 59 mV pueden ser debidas a
la influencia del ion Na+ que es el causante del denominado error alcalino (t231, [^l •
A las ecuaciones (247)-(249) no puede aplicárseles el razonamiento anterior. De hecho,
debido a la naturaleza de las ecuaciones, los errores en la pendiente y en la ordenada en el
origen provendrán de errores en las concentraciones ca y cb. Representaremos tales errores
como:
J^ = C^w (i =a,b)
C^^
(253)
donde C^w y C;^ son las concentraciones de ácido (o base) valorante sujetas a error y libres









o,^ Calibrado del electrodo de vidrio por valoración de ácido fuerte con base fuerte: I=1.OOmo1/l NaCI
(HC10.015 M con NaOH O.101 M). •,0 Calibrado por adición de ácido (o base) fuerte sobre el disolvente:
^ I=1.00 mol/l NaCI (HCl O.I01 M y NaOH 0.099 M)
- log IOH I
2.700 2.800 2.900 3.000
450 +- i F F
^
445 o slope=-75.9 ^ slope=32.3
440 t


























4.2.1.1.3. Simulación del calibrado
Se ha simulado el comportamiento de la ecuación (254) para diferentes combinaciones de
errores en los parámetros, ja y jb, de acuerdo con el procedimiento que se indica a continua-
ción:
^
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En las Tablas 4.3 y 4.4 figuran los resultados obtenidos en una simulación típica. Los valores
j; se refieren a variaciones comprendidas entre +5 % y-5 %. A medida que crece la
diferencia entre los coeficientes ja y jb, los parámetros del ajuste se alejan más notablemente
de aquellos predichos en los cálculos iniciales. Se observa también que para determinadas
combinaciones de j8 y jb dichas desviaciones son mucho mayores en la región básica que en
la ácida, lo cual se ha comprobado, también, experimentalmente. Por último, señalar que
ciertas combinaciones de errores sistemáticos en las concentraciones de ácido y base - las
que se señalan con un asterisco (*) en las Tablas 4.3 y 4.4- dan lugar a valores crecientes





Simulación de! calibrado ntediante valoración de ácido fuerte (0.01 11^ con base fuerte (0.1 M) en la región
ácida ( * señala los mismos j^jb que en la Tabla II), r es el coeficiente de correlación
.^a .%b E^ s r
1.00 1.00 100.003±0.2 -58.999±0.1 1.0000
* 1.00 0. 99 95.225 t 2.5 -61.133 f 0.9 0.9999
*1.05 1.03 92.214 t 3.3 -63.082 f 1.3 "
*1.03 1.01 91.514±3.3 -63.160±1.3 "
* 1.01 0. 99 90.787 t 3.4 -63 .245 ± 1.3 "
*0. 99 0. 97 90.047 t 3.4 -63 .331 t 1.3 "
*0.97 0.95 89.282 f 3.5 -63.421 f 1.4 "
* 1.03 1.00 86. 831 f 4.0 -65.279 ± 1.6 "
* 1.00 0.97 85.576 ±4.1 -65.467 t 1.6 "
* 1.05 1.01 83.042 ±4.5 -67.255 ± 1.8 "
*1.03 0.99 82.126±4.5 -67.416±1.8 "
*1.01 0.97 81.176±4.6 -67.586t1.8 "
*0.99 0.95 80.187 ±4.7 -67.768± 1.8 "
* 1.05 1.00 78.411 f 4. 9 -69. 373 ± 1.9 "
*1.00 0.95 75.760±5.1 -69.908±2.0 "
* 1.05 0. 99 73 .724 f 5. 3 -71. 523 t 2.2 "
* 1.03 0.97 72.566 f 5.4 -71.778 f 2.2 "
*1.01 0.95 71.383t5.5 -72.039t2.2 "
1.05 0.97 64.194±6.0 -75.913±2.4 "
1.03 0.95 62.809 ± 6.0 -76.258 ±2.4 "
1.01 1.00 58.291±6.3 -79.389±2.6 "
1.05 0.95 54.449 ± 6.5 -80.428 f 2.7 "
1.00 1.01 104.752±2.6 -56.887 ± 1.0 "
0.99 1.00 104.552±2.6 -56.865 t 1.0 "
1.03 1.05 109. 915 ± 3.6 -54. 912 ± 1.4 "
1.01 1.03 109.628 ± 3.7 -54.832 t 1.4 "
0.99 1.01 109. 331 ± 3.7 -54.752 t 1.4 "
0.97 0.99 109.050± 3.8 -54.662 f 1.5 "
0.95 0.97 108.761 ±3.8 -54.572 f 1.5 "
1.00 1.03 114.205 ±4. 6 -52.709 ± 1. 8 "
0. 97 1. 00 113 . 947 ^ 4.7 -52. 516 ± 1. 8 "
1.01 1.05 118.954±5.4 -50.721 ±2.1 "
0.99 1.03 118.893±5.5 -50.555±2.1 "
0.97 1.01 118.839±5.6 -50.383t2.1 "
0.95 0.99 118.798±5.7 -50.203±2.2 "
1.00 1.05 123.643 ± 6.3 -48.578 ±2.4 "
0.95 1.00 123.824±6.6 -48.033±2.5 "
0.99 1.05 128.480t7.1 -46.390±2.7 "
0.97 1.03 128.669 ±7.3 -46.132 f 2.7 "
0.95 1.01 128.876 t 7.4 -45.864 ±2.8 "
0.97 1.05 138.660±8.9 ^1.864±3.3 "
0.95 1.03 139.140 f 9.1 -41.501 t 3.4 "
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Tabla 4.4
Simulación del calibrado mediante valoración de ácido fuerte {O.OI M) con base fuerte (0.1 M) en la región
básica. ( * ha sido descrito en Tabla I), r es el coefcciente de correlación
.la .^b E^„^ s r
1.00 1.00 99. 994 f 0.3 58. 998 f 0.1 1.0000
1.00 1.01 111.008 ± 5.6 63.569 f 1.2 0.9999
0.99 1.00 111.394±3.6 63.615±1.2 "
1.03 1.05 120.048 ±4.7 67.753 ± 1.7 "
1.01 1.03 121.029±4.8 67.925 f 1.7 "
0.99 1.01 122.026±4.8 68.098 ^ 1.7 "
0.97 0.99 123.062±4.9 68.281 f 1.7 "
0.95 0.97 124.119 ±4.9 68.466 ± 1.7 "
0.97 1.00 133.460±5.7 72.725±2.0 "
1.01 1.05 140. 547 t 6.1 76.380 f 2.2 "
0.99 1.03 141.974±6.2 76.714±2.2 "
0.97 1.01 143.435±6.3 77.056±2.2 "
0.95 0.99 144.962 t 6. 3 77.418 f 2. 3 "
1.00 1.05 150.566±6.6 80.664±2.4 "
0. 95 1.00 154.783 t 6.8 81.733 t 2.4 "
0. 99 1.05 160.442 t 7.0 84. 931 ± 2. 6 "
0.97 1.03 162.314±7.0 85.432t2.6 "
0. 95 1.01 164.231 ± 7.1 85. 946 f 2.6 "
0.97 1.05 179.883±7.5 93.444±2.8 "
0.95 1.03 182.146±7.6 94.098±2.8 "
0.95 1.05 198.899t7.9 101.919±3.0 "
1.01 1.00 88.296 f 4.0 54. 327 ± 1.4 "
*1.00 0.99 88.411 ^4.0 54.279± 1.4 "
*1.05 1.03 76.254±6.0 49.845±2.0 "
*1.03 1.01 76.209±6.0 49.662±2.0 "
*1.01 0.99 76.146±6.1 49.469±2.0 "
*0.99 0.97 76.072±6.2 49.270±2.1 "
*0.97 0.95 75.971 ±6.3 49.059±2.1 "
*1.03 1.00 63.537±8.0 44.686±2.6 "
* 1.00 0. 97 62.916 f 8.2 44.225 f 2.7 "
*1.05 1.01 50.535±4.7 39.830±3.3 "
*1.03 0.99 49.766±10.0 39.414±3.3 "
*1.01 0.97 48.947 f 10.0 38.980±3.4 "
*0.99 0.95 48.069 t 11.0 38.525 ± 3.4 "
*1.05 1.(?0 35.606±12.0 34.253 f4.0 "
*1.00 0.95 32.207±13.0 32.756±4.2 "
*1.05 0.99 17.850±16.0 27.864±5.0 "
* 1. 03 0. 97 15. 679 ± 16.0 27.024 ± 5.1 "
* 1.01 0.95 13.288 t 17.0 26.116 ± 5.3 "
^
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4.2.1.2. Calibrado del electrodo a distintas fuerzas iónicas
Se empleó para ello uno de los métodos mencionados en el apartado sobre el calibrado del
electrodo dé vidrio: adición de ácido,fuerte (HCl) sobre disoluciones del electrolito soporte
variando la fuerza iónica.
Para transformar los datos de concentración de la escala de molaridad a molalidad se hizo
uso de las tablas que se incluyen en el Apéndice I y de las funciones de ajuste obtenidas a
partir de ellas.
Se realizó el calibrado del electrodo de vidrio combinado para cada valor de la fuerza iónica,
con lo que se obtuvieron una serie de valores del potencial formal, E", que se ajustaron a
una función de I que permitiera determinar, por interpolación, el valor de E" para cualquier
valor de la fuerza iónica.
El calibrado del eléctrodo de vidrio en NaCI se llevó a cabo a diferentes fuerzas iónicas. Tras
un primer grupo de experiencias se efectuó un cambio de electrodo -por otro de la misma
marca y modelo- y se repitieron, nuevamente, algunos de los calibrados; se comprobó que
^gura 4.2
Potencial formal frente a la fuerza iónica
(Electrodos 1 y 2 en disolución de NaCI)
t
s
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se podían ajustar perfectamente junto a los obtenidos con el primer electrodo usado. Les
hemos llamado electrodo I y electrodo 2 y hemos representado los valores de E" (E° en las
figuras) obtenidos frente a la fuerza iónica, tal y como se ilustra en la Figura 4.2. El mejor
ajuste conseguido -tomando los valores medios para cada fuerza iónica- es la línea recta:
= 371.37(±0.26) + 10.69(t0.39) •1
(r = 0.993)
Tabla 4.5
Valores de potencial formal obtenidos en el
calibrado de los electrodos 1 y 2 en NaCI
I,m E' ; mV I,m E", mV I,m E' ; mV
0.10 372.86 0.40 375.92 0.81 380.15
372.86 375.01 380.05
372.46 375.71 0.92 381.86
s
0.20 374.25 375.56 381.70
373.01 0.51 375.87 1.02 383.18
373.81 375.65 372.34
374.60 0.61 377.62 Electrodo 2
0.30 375.13 377.62 0.15 373.18
374.42 377.89 372.34
374.49 0.71 379.04 0.51 375.32
0.40 375.66 378.88 0.66 378.53
375.64 379.83 1.12 382.76
•
375.69 378.37 382.60
Los valores de las pendientes al variar la fuerza iónica se muestran en la Figura 4.3. Se













Pendiente frente a fuer,ta iónica











































Valores de las pendientes obtenidos en el calibrado de
los electrodos de vidrio combinados l y 2 en disolución de NaCI
I,m s,mV I,m s,mV I,m s,mV
S.OE-2 5.8821E+ 1 4.04E-1 5.9476E+ 1 7. lE-1 6.0595E+ 1
5.8921E+ 1 5.9409E+ 1 5.9331E+ 1
5.9509E + 1 5.9139E + 1 5.9562E + 1
1.0E-1 5.8713E+ 1 4.2E-1 5.8842E+ 1 5.9436E+ 1
5.885E+ 1 4.7E-1 5.8614E+ 1 8.13E-1 5.9286E+ 1
5.8942E + 1 5.8589E + 1 5.911E + 1
2.O1E-1 5.9825E + 1 S.OSE-1 5.9977E + 1 9.16E-1 5.9626E+ 1
♦
5.9459E+ 1 5.9644E+ 1 5.9623E+ 1
5.8927E+1 5.8881E+1 1.OZE+O 6.0119E+1
5.9151E+ 1 5.9169E+ 1 5.9304E+ 1 ♦
5.9334E+ 1 5.9512E+ 1
5.9558E+1 5.9551E+1 Electrodo 2
3.02E-1 5.9168E+ 1 5.9168E+ 1
5.9437E + 1 6.07E-1 5.9054E + 1 1. S 1E-1 5.864E + 1
5. 9163E + 1 5.8621E + 1 5.884E + 1
5.9551E+ 1 5.9512E+ 1 S.OSE-1 5.868E+ 1
5.9147E + 1 5. 9715E + 1 6. 59E-1 5. 923E + 1
4.04E-1 5.9504E+1 7.1E-1 5.9602E+1 1.124E+0 5.919E+1 ^
5.9332E+ 1 5.8796E+ 1 5.918E+ 1
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Los resultados anteriores pueden compararse con los obtenidos para el calibrado de un
sistema electródico diferente, consistente en un electrodo de pH ORION modelo ROSS 81-
Ol y un electrodo de referencia de doble unión ORION modelo 90-02 en NaCI. Los valores
de E" y de la pendiente para este último sistema electródico se han representado en la Figura
4.4.
^gura 4.4
Representación del potencial formal y de la pendiente frente a la fuerza iónica
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Puede observarse que, a diferencia de lo que ocurría para el electrodo de vidrio combinado,
la pendiente que se obtiene para la pareja de electrodo indicador de pH y electrodo de
referencia presenta una tendencia creciente a medida que aumenta la fuerza iónica. Este
hecho se traduce en valores erróneos de los pK's calculados a través del programa
MINIQUAD (111^ ya que la versión de que se disponía no contemplaba la posibilidad de
introducir la pendiente como una variable del sistema. No obstante se obtienen valores de la
pendiente que no difieren excesivamente del valor de la pendiente de Nernst, por lo que el






Valores del potencial formal obtenidos en el calibrado de la pareja de electrodos
pH+referencia en experiencias realizadas en 1992 y 1993 en disolución de NaCI
I,m E",mV I,m E",mV I,m E' ;mV
S.OE-2 5.8007E+2 S.OE-1 5.9179E+2 9.0E-1 5.9723E+2
5.7872E +2 5.9141E +2 5.9778E +2
1.0E-1 5.8671E +2 5.9512E +2 5.9862E +2
•
5.8543E+2 5.9484E+2 1.0E+0 5.9958E+2
2.0E-1 5.8353E+2 6.0E-1 5.9517E+2 5.9925E+2
5. 8743E + 2 5. 949E + 2 Datos de 1992
5.8798E+2 7.0E-1 5.9782E+2
5.8796E+2 5.9659E+2 S.OE-2 5.8554E+2
5.9049E+2 5.9747E+2 5.8201E +2
5.8852E+2 5.9678E+2 4.0E-1 5.9266E+2
2. SE-1 5.9077E +2 5.9617E +2 5. 9144E +2
5.903E+2 8.0E-1 5.9557E+2 S.OE-1 5.9238E+2
^
3.0E-1 5.9137E+2 5.9449E+2 6.0E-1 5.9225E+2
5.9014E+2 5.9719E+2 5.9271E +2
4.0E-1 5.9188E+2 5.9404E+2 7.0E-1 5.9291E+2
5.9343E+2 8.5E-1 5.9955E+2 5.9703E+2
4.5E-1 5.9402E+2 5.9912E+2 6.0852E+2
5.9327E+2 9.0E-1 5.9767E+2 5.9879E+2
Se repitió el mismo procedimiento para el calibrado de los electrodos de vidrio combinados
1 y 2 en agua de mar sintética, ASW. Las primeras pruebas se realizaron para llevar a cabo
el estudio de la glicina en este medio iónico (electrodo 1). Pueden verse los valores de
potencial formal y pendiente en la Figura 4.5.
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Tabla 4. 8
Valores de la pendiente obtenidos en el calibrado de la pareja de electrodos
pH+referencia en disolución de NaCI (experiencias realizadas en 1992 y 1993)
I,m s,mV l,m s,mV I,m s,mV
S.OE-2 5.459E+ 1 S.OE-1 5.873E+ 1 9.0E-1 5.926E+ 1
5.424E+1 5.891E+1 1.0E+0 5.907E+1
1.0E-1 5.731E+ 1 5.928E+ 1 5.914E+ 1
. 5.683E+1 6.0E-1 5.857E+1 Datos de 1992
2.0E-1 5.546E+ 1 5.859E+ 1
5.73E+ 1 7.0E-1 5.879E+ 1 S.OE-2 5.412E+ 1
5.774E + 1 5. 872E + 1 5.365E + 1
5.765E + 1 5.916E + 1 4.0E-1 5.872E + 1
5. 833E + 1 5. 892E + 1 5. 82E + 1
5.748E + 1 5. 881E + 1 S.OE-1 5. 852E + 1
3.0E-1 5.838E+ 1 8.0E-1 5.886E+ 1 6.0E-1 5.85E+ 1
5.805E+ 1 5.854E+ 1 5.883E+ 1
•
4.0E-1 5.809E + 1 5. 881E + 1 7.0E-1 5.763E + 1
5. 881E + 1 5. 889E + 1 5. 915E + 1
4. SE-1 5.837E + 1 9.0E-1 5.954E + 1 5.935E+ 1
5.829E+ 1 5.917E+ 1 5.84E+ 1
S.OE-1 5.887E+ 1 5.893E+ 1
A1 no observar ninguna tendencia clara para la variación de ambas magnitudes, E" y s, con
la fuerza iónica, se trabajó con los valores medios. Para las restantes experiencias realizadas
en ASW se empleó un nuevo electrodo de vidrio combinado (electrodo 2), obteniéndose
valores de E" y de la pendiente algo diferentes de los mostrados en la Figura 4.5, si bien







Representaci6n del potencial formal y la pendiente frente a la fuerza i6nica
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_ Figura 4.6
Representaci6n del potencial for►nal y la pendiente frente a la fue^za i6nica
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•
Tabla 4.9
Valores del potencial formal y de la pendiente obtenidos en el
calibrado del electmdo 1 de vidrio combinado en ASW




















Valores del potencial formal y de la pendiente obtenidos en el
calibrado del electrodo 2 de vidrio combinado en ASW
I,m E' ; mV s, mV
8.7E-2 3.6528E+2 5.982E+1
3.6382E+2 5.937E+ 1
1.9E-1 3.67E+2 6.052E+ 1
3.653E+2 5.983E+1
2.8E-1 3.6493E+2 6.023E+ 1
3.6289E+2 5.986E+1
3.8E-1 3.6452E+2 5.984E+ 1
4.3E-1 3.6561E+2 6.002E+1
3.6501E+2 5.979E+1
4.8E-1 3.6557E+2 6.011E+ 1




6.7E-1 3.6415E+2 5.981E+ 1
3.6475E+2 6.002E+1
^
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4.2.3. Aplicación de las ecuaciones
de Pit,^er a equilibrios ácido-base
4.2.3.1. Un primer ejemplo:
Protonación de la TEA en disolución de KCl
Consideremos el equilibrio de disociación de la forma protonada de la trietanolamina (TEA)
[28]: TEAH+^TEA+H+, cuya constante termodinámica viene dada por la ecuación:
KT =^^^ ^H+^ Y^ YA^ = K* KY
[^H+l Y ^aa'
(255)
donde los y; son los coeficientes de actividad para las especies involucradas en el equilibrio.
Las ecuaciones de Pitzer correspondientes a dichos coeficientes de actividad son las
siguientes:
ln Y TEA^r• =f Y + 2 ^ ma ^BT ^Sa +EC^a, + ^ ^ m ^ma ^g^ +C^^ (256)
^YR' ^ +2^ ma^BRa+ECBa^ +2^ m^ea^ +^ ^ m^ma^B^+C^+^s^^ (25^a c c a
lny ^ = 2 ^, m (258)
.•
donde m es la molalidad, y E=Em^z^=Ema ^ z$ ^ es la molalidad equivalente -los subíndices
a y c se refieren a los aniones y cationes presentes en la disolución- B y C son el segundo
y tercer coeficiente del virial y son funciones de la fuerza iónica, 6 y^ están relacionados
con las interacciones dobles entre iones del mismo signo e interacciones triples,
respectivamente. El coeficiente de actividad de la especie neutra se considera proporcional




Rarxo (259)B^ = R^ + [1 _(1 +2^)eRP(-2^n].21





^ 2 ^zMZX I'n
donde MX son dos especies genéricas de carga opuesta.
Tomando logaritmos en la ecuación (255) y sustituyendo en ella las ecuaciones (259-261) se
llega a:
F^(n =1nKT+(R°-^).! ^1) + Rl.f> +C^.fc3> (262)
Las funciones F(I) agrupan todos los coeficientes conocidos para el electrolito soporte:
F^(n =1nK` +(aácr+e^rx).f1^ + R^c^^ + (Cxc1+V^xgc1).f ^
donde las funciones f^'^ son:
f ^l^ =2I












Un ajuste lineal de la ecuación (262) permite el cálculo de los parámetros de interacción entre i^
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la TEAH+ y los aniones y cationes del electrolito (Tabla 4.12) y conduce a una dependencia
del pK'
.I.EA,m --^1 subíndice m indica escala molal- con la fuerza iónica de la forma:
pK^^ = 7.761(0.06) + 0.181(0.425), f tl^ - 0.178(0.978), f^^ + 0.015(0.287),f t3^ (266)
donde se han incluido entre paréntesis los errores que acompañan a cada uno de los
parámetros calculados.
Tabla 4.11
Potenciales formales y pendientes medidos en medio ácido a diferentes valores de la fuerza iónica en el
proceso de calibrado del electrodo y pK's de la TEA en las escalas de molalidad y molaridad
(entre paréntesis la desviación media) y!os residuos que se obtienen cuando se incluye y
cuando se desprecia el término en p
l^°^ E' ; mV -s, mV pK,;,/pIC residuos residuos
con Cm sin C'^
•
0.00^b^ 7.770
0.10/0.10 568.07 58.939 7.747/7.750( f 0.059) -0.025 -0.024
0.25/0.25 561.80 58.492 7.808/7:811(±0.006) 0.006 0.007
0.51/0.50 565.58 59.756 7.930/7.937(±0.004) 0.062 0.063
0.77/0.75 564.10 58.705 7.853/7.863(±0.007) -0.092 -0.093
1.03/1.00 571.90 59.392 8.062/8.075(±0.006) 0.031 0.030
1.30/1.25 577.19 60.079 8.144/8.161(±0.032) 0.022 0.021
1.57/1.50 577.96 60.194 8.207/8.227(±0.013) -0.013 -0.012
^°^ Fuerza iónica expresada en molalidad (mol/Kg disolvente)/molaridad (mo!/l disolución)
^^ Valor de pKT extrapolado tomado de la ref.[126) y empleado en el ajuste junto con los dasos experimentales
s
Por otra parte, puesto que se ha trabajado a fuerza iónica menor que 2m, se efectuó, además,
el ajuste de la ecuación (262) despreciando el término en C^ (t2s1. La ecuación obtenida en
este caso es:
pK^^ =7.763(0.054) +0.203(0.064)ft'^ -0.228(0.285)f^^ (267)
que presenta unos errores en el ajuste (^) ligeramente más pequeños que cuando se realiza
el ajuste según el modelo completo (con el término en C^). Sin embargo, con ambas
ecuaciones se obtienen valores razonables de los residuos (Tabla 4.11) - pK^ pK^, - que
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se encuentran dentro de los márgenes de error comúnmente admitidos en este tipo de medidas
^19). De los resultados anteriores se puede concluir que las ecuaciones de Pitzer predicen los
valores de pK' dentro del error experimental aceptado (Figura 4. ^.
Los cálculos se llevaron a cabo empleando los valores de fuerza iónica y pK' en la escala de
molalidad. Estos valores se obtuvieron a partir de los correspondientes valores en la escala
de molaridad mediante las oportunas ecuaciones de conversión de escala para el electrolito
empleado [^27):
m = 6.3359 •10^ + 0.99778 c+ 0.032831 c2 (KC^
(para c<1.7mo1 dm -3)
(268)
donde m es la concentración en molalidad y c en molaridad. La conversión del pK' se hizo
a través de la relación indicada en el Apéndice I. Comparando los parámetros que se obtienen
con y sin la conversión de los datos experimentales a la escala de molalidad se observa que
no existen diferencias significativas. De hecho se comprueba que tales diferencias son incluso
menores que las debidas a la inclusión o eliminación de nuevas variables en el ajuste (Tabla
4.12).
Figura 4.7
Representación de los pK's de la TEA frente a la fuerza iónica a 25°C en disolución de KCI: o Puntos
experimentales, ^ valores cal.culados a partir de la ecuación (266), - valores cakulados
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Tabla 4.12
Parámetros de Pitzer obtenidos para el pK' de la TEA en KCl en escala de molalidad (m)
y molaridad (c), con y sin el parámetm C^. Entre paréntesis se han incluido los errores que
acompañan a cada uno de los parámetros ^
ecu.
n°
(3°-^ Q' C^ v
m c m c m c m c
12 -0.225 -0.234 0.717 0.705 -0.038 -0.042 0.06 0.06
(0.426) (0.425) (0.980) (0.978) (0.288) (0.287)
13 -0.271 -0.286 0.819 0.819 - - 0.05 0.05
(0.064) (0.064) (0.285) (0.285)
^^ Los valores del pKT extrapolado que se obtienen son para la ec. (266) pKm=7.761 ±0.061, pK^=7.761 ±0.060
y para la ec.(267) pKm=7.762±0.OS4, pK^=7.763±0.OS4
Un aspecto que llama la atención en la Tabla 4.12 son los elevados errores en los parámetros
de la regresión, si bien resultan compatibles con errores aceptables del ajuste (v). Por otro
lado, en algunos artículos revisados se observa que, generalmente, no se incluyen los errores
en los parámetros y cuando se hace, se comprueba que son, también, excesivamente elevados
[^], [129].
Estos hechos nos han llevado a realizar, en un apartado posterior (4.2.3), un estudio del
comportamiento de las ecuaciones del modelo de Pitzer y su respuesta cuando se introducen




4.2.2.2. Aplicación de las ecuaciones de Pitzer
a datos de equilibrios publicados por otros autores
Puesto que nuestra intención era aplicar el formalismo de Pitzer a equilibrios ácido-base de
sustancias orgánicas y, más concretamente, a aminoácidos, nos pareció interesante comprobar
la capacidad de estas ecuaciones para ajustar este tipo de datos experimentales. Para ello, se
tomaron datos experimentales de pK` que aparecían en la bibliografía [^67,[^30] y que
habían sido tratados con otros modelos. Dichos valores corresponden a aminoácidos y ácidos
carboxílicos.
De forma general, podemos escribir el equilibrio de ionización de algunos aminoácidos y
ácidos carboxílicos como:
HnA ^` Hn-^A + jí+
con una constante de equilibrio:




La aplicación del formalismo de Pitzer a los aminoácidos glicina, 1-leucina, 1-serina y 1-
treonina en KN03 - de la misma forma que se indicó en el Capítulo 1- conduce a las
siguientes expresiones:
pKi +[MED]I = pKi + A1fcu + Bi f^^ + Clf c3^ (271)
s
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pK2 _ D^c4) _ E^cs^ + [MED]II = pKi + A^ft'^ + Bzf^^ + Czf^^ (272)
s
donde Ai, B; y C; incluyen los coeficientes de interacción que se quieren determinar, D2=2/ln
10, E2=2(3^n,/ln 10 y los [MED]; incluyen todos los términos conocidos C13^), es decir,
los parámetros de interacción que aparecen en la literatura para las sales más comúnmente
usadas como medio iónico. En este caso en particular:
[MED]I ln 10 ^(a^vo3 + exr) f ^i^ + Ra2v03 f ^^ + ^Cgrvv, + ^a^v03) .^3^, (273)
[MED]a -
ln 10 l(p^NO3 +




Para los ácidos carboxílicos que se estudian en la referencia (^32^ las ecuaciones resultan-
tes para el modelo de Pitzer son análogas a las que definen el segundo pK' de los aminoáci-
dos. Los ácidos carboxílicos analizados son los que se indican en la Tabla 4.13 y el
electrolito empleado como medio iónico es el Et4NI. Los coeficientes de interacción
conocidos en este caso son:
0 1 ^R^^1 ^ ^ Et4M ^ CEt4M
0 1 mRHI ^ ^HI ^ CEI
En la parte derecha de las ecuaciones (271) y (272) aparece una función de varias variables
cuyos coeficientes pueden determinarse utilizando el método general de mínimos cuadrados.
Para los cálculos se ha empleado el paquete estadístico SOLO [^^4] de BMDP. Los resultados




Acidos carboxQicos recogidos de la referencia [134J
y que han servido de base para el presente análisis
MonocarboxQicos Dicarboxflicos Tricarboxllicos Tetracarboxflicos
Fórmico Oxálico 1, 2, 3-Bencenotricarbo- Piromelftico
xflico













Parámetros de Pitzer obtenidos para los aminoácidos de la referencia [16],
cal.culados para seg^in ecuaciones (271) y(272) sin los parámetros C^, ^ y B
aminoácidos pK'^ A1 B1 Q
gli 2.34±0.01 -1.7 f0.2 3.9±0.6 0.001
leu 2.305±0.007 -2.3t0.1 5.6±0.3 0.007
ser 1.997 f 0.006 -3.1 f 0.1 7.0±0.3 0.005
tre 2.23±0.01 -1.1±0.2 2.3±0.4 0.009
pl^ A2 B? Q s
gli 9.87t0.01 0.4±0.2 0.4±0.6 0.010
leu 10. 022 t 0. 009 -0. 3 f 0.1 2.0 f 0.4 0. 008
ser 9.369^0.009 -0.4±0.1 2.Sf0.4 0.008
tre 9.260±0.009 0.3t0.2 0.7t0.4 0.008
•
7
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Tabla 4.1 S




pIC`^ A' B' Q
Fórmico 3. 735 ± .001 -0.11 ± .02 0.762 ± . 009 .001
Acético 4.750 f.001 -.011 f.007 0.75 t 0.03 .001
Propión. 4. 868 t.001 0.059 t.005 0.76 ± 0.02 .001
Salictl. 2.946f.001 -0.144±.006 0.75±0.02 .001
Fen.Acét. 3.120 t.001 0.07 t.Ol 0.90 f 0.05 .002
Tabla 4.16
Parámetros de Pitzer para el prŭner equilibrio de los ácidos




pKl A; BÍ o
Malónico 2.844±0.004 .04 f .02 .72±.07 .003
Succfnico 4.209 f 0.001 .049 f.007 .75 f 0.02 .001
Tartári co 3. 031 t 0. 001 . 029 f. 003 . 76 ± 0. O 1 . 001
Maleico 1.934±0.002 .066 f.009 .75 f 0.03 .001
Itacónico 3. 857 ± 0.005 .03 f.03 .74 t.09 .004
Oxidiacético 3.045 ±0.006 -.06 ± .03 .79 ± .12 .005
Tiodiacético 3.326 f 0.002 .02 f.Ol .70 f.04 .001
Tiodipropiónico 4.102 t 0.002 .104±.009 .75 t.03 .003
Ftálico 2.947 ±0.001 .088 f .008 .75 f .03 .001
t Málico 3.464±0.001 -.001 ±.006 .754±.001 .001
Cttrico 3.128±0.001 -.002±.004 .75±.01 .001
1, 2, 3-Benc. tric. 2.850±0.003 .15 ±.02 .79 ±.06 .002
1, 2, a-Benc. tric. 2.485 ±0.001 .095 ± .003 .75 ± .O1 .001




Parámetros de Pitzer para el segundo equilibrio de ácidos
di, tri y tetracarboxQicos
Acidos
ca^ioxQicos
P^i A? B2 Q
Oxálico 4. 313 f 0. 002 .11 ±. O 1 1. 91 ±.04 . 002
Malónico 5.710±0.002 .18±.01 1.90±.03 .001
Succfnico 5. 649 t 0. 002 .OS ±.O 1 1. 89 ± 0.04 . 001
Tartárico 4.369±0.002 .001 ±.01 1.90±0.04 .002
Maleico 6.318±0.001 .365f.009 1.89±0.03 .001
Itacónico 5.584±0.002 .08±.01 2.0±.4 .002
Oxidiacético 4.362 ±0.002 -.002 ± .O 10 1.90 ± .04 .001
Tiodiacético 4.549±0.006 -.OS f .03 1.9±.1 .005
Tiodiprop. 5.067±0.004 .02 f .02 2.00±.09 .003
Ftálico 5.411 ±0.002 .36±.01 1.89±.04 .001
Málico 5.107 ±0.001 .008 ± .008 1. 90 ± .03 .001
Cftrico 4.777 ±0.002 .005 t.O 1 1. 90 ±.04 .002
1,2,3-Benc. tric. 4.329 ±0.003 .08 t.02 1.88 ±.06 .003
1,2, a-Benc. tric. 4.003 ±0.002 -.12 ± .08 1.90 ± .03 .001




Parámetros de Pitzer para el tercer y cuarto equilibrios
de los ácidos tri- y tetracarhoxflicos
ácidos P^ A3 B3 Q
^Cftrico 6.411 ± 0. 003 .18 ± .02 3.05 ± .06 .002
1, 2, 3 Benc. tric. 6.269 ±0.004 .12 ±.02 2.98 ±.08 .003
1, 2, a-Benc. tric. 5.537 ±0.002 .19 ±.O1 3.04 ±.04 .002
Piromelftico 4.852±0.005 .06±.03 2.9±.1 .004
pl^; A; B; Q
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Los ajustes se efectuaron eliminando el término cuadrático, que incluye los parámetros de
interacción C^, ^ y 6. En general, esta aproximación puede realizarse cuando se trabaja a
fuerzas iónicas por debajo de 2 molal. Los coeficientes A; y B; que figuran en las tablas se
relacionan con los A; y B; de las ecuaciones (271) y(272) a través del ln 10 (A;=A'; ln 10
y B;=B'; ln 10).
Puede observarse que las ecuaciones de Pitzer para coeficientes de actividad sirven para
ajustar - dentro del error experimental - los valores de pK' como una función de la fuerza
iónica, como lo demuestran los pequeños errores de ajuste (^) - ver Tablas 4.14-4.18 y
Figura 4.8 como ejemplo ilustrativo. Esta cantidad está claramente, y en todos los casos, por
debajo del error experimentalmente aceptado en la determinación potenciométrica de
constantes de equilibrio ácido-base (19^ - unas 0.06 unidades de pK. Sin embargo, es
necesario señalar que los valores de v observados en los datos analizados son compatibles con
errores relativamente grandes en los parámetros A; y B;, tal y como ya se había puesto de
manifiesto previamente al analizar los resultados referentes a la TEA.
Por otra parte, puede apreciarse a partir de las ecuaciones (271) y(272) que, de acuerdo con
el formalismo de Pitzer, se obtienen dos tipos de dependencia entre el pK y la fuerza iónica,
según se trate del primer o segundo pK de los aminoácidos o del pK de los ácidos
carboxílicos. Si se calcula el límite de la pendiente d(pK2)/dI, se tiene:
lim d (pK2 )I^0 dj = - ^ (275)
En concordancia con este resultado se observa una elevada pendiente negativa cuando I se
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Figuras 4. s y 4. 9
pIC y pIC2 vs I para la glicina [16J a 25°C (concentración de aminoácido: 2-10 mmol dm^)
segán las ecuaciones de Pitzer (o Datos experimentales, - ajuste con el término C^
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^gura 4.10
pK' vs I parn el ácido fórmico [130J a 25°C (concentración de ácido: 0.5-1.1 mmol dm^)
seg^in las ecuaciones de Pitzeer. (^ Datos experi^nentales, - ajuste con el térniino C^
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En el caso de los ácidos carboxílicos se aprecian ciertas regularidades en los valores de los
parámetros obtenidos (Tablas 4.15-4.18). Por ejemplo, se observa que el parámetro B'; posee
prácticamente el mismo valor para un mismo tipo de equilibrio de ionización de las distintas
sustancias. Teniendo en cuenta que la principal contribución a B; proviene de las interaccio-
nes de corto alcance entre iones de distinto signo [^], el resultado obtenido sugiere que este
tipo de interacción no es específico para el mismo tipo de equilibrio, es decir, depende de
las cargas involucradas pero no de otros grupos presentes en la molécula. Este hecho no se
manifiesta, sin embargo, en el caso de los aminoácidos aunque en nuestra opinión puede
explicarse al considerar que los aminoácidos presentan, en general, una mayor complejidad




4.2.3. Respuesta de las ecuaciones de Pitzer a la
introducción ^de errores: Simulación del modelo
4. 2. 3.1. Introducción
Las ecuaciones de Pitzer han sido ampliamente usadas para expresar cómo varían los
coeficientes osmóticos y de actividad en función de la fuerza iónica. Sin embargo, hay pocas
referencias sobre su uso en el análisis de equilibrios ácido-base o para expresar constantes
de estabilidad de complejos que, a menudo, se determinan potenciométrica.mente empleando
electrodos comerciales sensibles al ion H+. Este tipo de medida es menos precisa que las
realizadas con electrodo de hidrógeno debido a la existencia de los potenciales de asimetría
y de unión líquida, si bien, por otro lado, los electrodos comerciales tienen un mantenimiento
bastante sencillo, lo que propicia su empleo en determinaciones de este tipo.
La determinación ^de constantes estequiométricas de equilibrio consta esencialmente de los
siguientes pasos:
Un análisis subsecuente de K` vs I tomando como referencia algún modelo de coeficiente de
actividad permite determinar los parámetros de interacción entre las especies involucradas
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Como regla general, X^, la variable medida experimentalmente y la fuerza iónica de la




donde p= denota los parámetros que representan las interacciones específicas entre las especies
disueltas y f(X^) es una función de los coeficientes osmóticos o de actividad - constantes
de equilibrio.
Una diferencia esencial entre el modo en que los coeficientes osmóticos y de actividad por
un lado, y las constantes de equilibrio por el otro, deben 'ser procesados en relación a la
fuerza iónica mediante el uso de algún modelo específico de interacción - Guggenheim,
Scatchard, Pitzer- es que, como regla general, la precisión de las medidas de f(Xe1^=pK;`
hechas con electrodos comerciales es intrínsecamente menor al tener en cuenta las
limitaciones inherentes del método usado. En su conocida monografía, Albert y Serjeant [i9^
sugieren un límite máximo de 0.06 unidades de pK como máximo error admitido para este
tipo de medidas. Analizando varios datos experimentales de pK;` hallamos un porcentaje de
error relativamente grande en los parámetros obtenidos a partir de las representaciones pK;`
vs I mediante la aplicación de las ecuaciones de Pitzer a los coeficientes de actividad de las
especies participantes en el equilibrio, lo cual, sin embargo, resulta coherente con el error
medio de los ajustes dentro del intervalo convencionalmente aceptado para este tipo de
medidas. Este hecho se ha puesto claramente de manifiesto en el Apartado 4.2.2.
Puesto que el tipo de error asociado al ajuste de regresión depende tanto de la precisión en
las variables como de la forma de la ecuación empleada - según el modelo - se ha
considerado interesante analizar la influencia de algunos tipos de error sobre una ecuación
de la forma: .
pg• = A+ gfa^ + ^fc2^ + Dfc3^ (277)
donde, como ya hemos visto al describir las ecuaciones del modelo, , f^'^ =2I, , f r2^ =1-
•
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(1+2I1^2)exp(-2I'^2) y,fr3^=I2. Esta expresión es el resultado de la aplicación del formalismo
de Pitzer a los coeficientes de actividad para un equilibrio del tipo:
BH+ ,^ B + H+
en el que la fuerza iónica está ajustada por un electrolito 1:1.
(278)
Como punto de partida para el estudio de las ecuaciones de Pitzer se tomó la ecuación
[132]:
pK` = 8.074 + 0.189 1 - 0.03027 ^^ - 7.4742 10-3 1'z (279)
La ecuación anterior fue tomada como una referencia real (^32] para ajustes de valores de pK`
- determinada con electrodos comerciales- vs I. Se consideró dicha ecuación como precisa
para propósitos de simulación y se investigó su comportamiento frente a varias modificacio-
nes que incluyen errores aleatorios en el pK+, intervalo de ajuste y número de puntos, así
como errores sistemáticos en I: También se evidencia la existencia de multicolinealidad.
Todos los análisis de regresión fueron realizados con los paquetes estadísticos estándar
SOLO [l^a] y STATGRAPffiCS [^^3]. A pesar de que la ecuación corresponde a un caso
particular, las conclusiones a las que se llega son de interés general para todos aquellos
análisis relacionados con la determinación de constantes estequiométricas de equilibrio
mediante el uso de electrodos de vidrio comerciales, con el objetivo de aplicar las ecuaciones
de Pitzer a las representaciones pK" vs I mediante el uso de técnicas convencionales de
regresión.
4.2.3.2. Introducción de un error
sistem.átc'co en la fuerza iónica
Se estudió inicialmente el efecto que produce la introducción de un error sistemático en la
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el pK' un error aleatorio máximo de 0.06 unidades de pK para simular de forma más realista
los datos obtenidos en el laboratorio y se sustituye la variable I por I(1-s), donde E representa
el error sistemático en la fuerza iónica, al cual se le asignaron valores comprendidos entre -
3 y+3 %. El efecto de este error sistemático sobre los coeficientes de la ecuación - que
incluyen sumatorios de los parámetros de interacción iónica - es muy pequeño, como puede
comprobarse en la Tabla 4.19. En el caso más desfavorable la variación máxima es de un
6.5 % con respecto al valor teóricamente no afectado del error sistemático en I.
Tabla 4.19
Variación de los coefacientes de la ecuación (279) con la introducción
de un error sistemático en la fuerza iónica
%error B C D Q
0 0.192 -0.0382 -0.0077 0.01
1 0.194 -0.0386 -0.0079 0.01
2 0.196 -0.0390 -0.0080 0.01
3 0.198 -0.0394 -0.0082 0.01!
-1 0.190 -0.0378 -0.0378 0.01
-2 0.188 -0.0375 -0.0074 0.01
-3 0.186 -0.0371 -0.0072 0.01
(%máx) (3.1) (3.1) (6.5)
(%mGx) indica el error máximo, en %, con respecto al caso en que la
I no está afectada de error sistemático (E = 0) .
El pequeño cambio experimentado en los parámetros debido a errores en la fuerza iónica
parece sugerir que puede evitarse el tener que pesar el electrolito soporte con gran exactitud
y justifica el empleo de ecuaciones empíricas para transformar las concentraciones de la
escala de molaridad a molalidad, sin que sea estrictamente necesario recurrir a determinar




un error aleatorio en el p^`
Además de los análisis que se han indicado, también se comprobó cómo afectaba un error
aleatorio en el pK' a los coeficientes de la ecuación (279), o lo que es lo mismo, cómo
afectan a los parámetros de interacción.
A partir de dicha ecuación se obtienen pares de datos (I,pK^ y mediante un programa de
ordenador se suma o se resta una cierta cantidad de forma aleatoria [133^. A esta cantidad
se le impone la condición de que esté por debajo de un valor máximo fijado. Se realizaron
experiencias fijando este valor má^cimo en 0.02, 0.04 y 0.06. El valor 0.06 se considera el
máximo aceptable en la determinación de constantes de equilibrio [^9^. También se estudió
la dependencia del número de puntos sobre el error del ajuste y para ello se realizaron dos
tipos de análisis: uno tomando 61 puntos en el intervalo de 0 a 6 molal - para el cual es
válida la ecuación (279) - y otro tomando únicamente 7 puntos en el mismo intervalo, lo
cual se acerca más a la situación real. Se realizaron cuatro simulaciones para cada tipo de
análisis - error máximo/número de puntos. Los resultados se recogen en las Tablas 4.20
y 4.21.
A partir de los resultados se observa lo siguiente:
s
•
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Dichos resultados se deben a que la función ,f ^^ - que multiplica al parámetro C- es la
menos significativa en el comportamiento global de la curva pK'-I. El recorrido de la función
varía entre 0 y 1(^52^, por lo que, a altas fuerzas iónicas, su efecto es casi inapreciable frente
a los términos I y I2, como es el caso de este ajuste en el que I varía entre 0 y 6 molal.
Tabla 4.20
Simulación con 61 puntos
exp A B C D Q
n°
(máxima desviación 0.02)
1 8.079 0.196 -0.OS -0.008 0.01
2 8.073 0.208 -0.06 -0.010 0.01
3 8.078 0.20 -0.04 -0.008 0.01
4 8.067 0.19 -0.02 -0.008 0.01
e.m. (t.009) (t0.01) (t0.03) (t•001)
(múxima desviación 0.04)
1 8.07 0.17 0.04 -0.005 0.02
2 8.07 0.19 -0.04 -0.008 0.02
3 8.08 0.20 -0.OS -0.009 0.02
4 8.07 0.21 -0.07 -0.010 0.02
e.m. (t0.02) (t0.02) (tO.OS) (t.002)
(múxima desviación 0.06)
1 8.04 0.14 0.11 -0.003 0.03
2 8.08 0.22 -0.10 -0.010 0.03
3 8.05 0.22 0.05 -0.006 0.03
4 8.09 0.15 0.03 -0.003 0.04
e.m. (t0.03) (t0.03) (t0.09) (t.004)
e.m. indica e! error mázimo en !os parcímetros
Se concluye, en consecuencia, que la aplicación correcta de las ecuaciones de Pitzer requiere
datos con un grado de exactitud bastante alto puesto que, como se ha demostrado, un error




Simulación con 7 puntos
exp
n°
A B C D v
(móxima desviaci6n 0.02)
1 8.063 0.19 -0.02 -0.007 0.009
2 8.08 0.17 -0.02 -0.006 0.01
3 8.06 0.19 -0.02 -0.008 0.02
4 8.07 0.19 -0.04 -0.007 0.01
e.m. (t0.02) (t0.04) (t0.04) (t.00S)
(mbxima desviación 0.04)
1 8.063 0.219 -0.12 -0.009 0.004
2 8.08 0.20 -0.02 -0.009 0.02
3 8.05 0.15 -0.1 -0.004 0.03
4 8.06 0.23 -0.12 -0.011 0.02
e.m. (t0.03) (tO.QS) (t0.1) (t•^)
(móxima desviación 0.06)
1 8.03 0.14 0.08 0.004 0.01
2 8.08 0.23 -0.1 -0.013 0.03
3 8.02 0.24 -0.11 -0.01 0.02
4 8.06 0.22 -0.1 -0.011 0.03
e.m. (t0.03) (t0.06) (t0.1) (t0.04)
e.m. indica e! error máximo en !os parámetros
Con respecto al error del ajuste (^), se observa que es del orden de la centésima, incluso
cuando el valor del error máximo en el pK'` es de 0.02. Este error del ajuste es muy grande
en comparación con los encontrados en la bibliografía para electrolitos fuertes, los cuales
suelen ser del orden de la milésima. Esto constituye una limitación de tipo experimental ya
que en la determinación de constantes de equilibrio mediante electrodo de vidrio no resulta
fácil obtener valores de pK' con errores inferiores a±0.02.
La disminución del número de puntos en el ajuste tiene su efecto más importante sobre el
error de los parámetros, que se ven incrementados. En este caso, la reducción del número
r
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de puntos fue muy grande, se pasó de un ajuste con 61 puntos a otro con tan solo 7, y se
pone de manifiesto una escasa variación en el valor de los parámetros. No obstante, tal
variación no es real porque considerando el error con que viene afectado cada parámetro se
observa que ambos resultados caen dentro del mismo margen. El error del ajuste no muestra
variación significativa relacionada con el número de puntos experimentales.
4.2.3.4. Variación
del intervalo de ajuste
Continuando con nuestro intento de analizar los factores que pueden modificar los parámetros
de Pitzer, se ha analizado la influencia del intervalo de fuerza iónica en el que se lleva a cabo
el ajuste. Para esto se han tomado los datos generados a partir de la ecuación (279) y se les
ha introducido un error aleatorio - de 0.02 como máximo - con el fin de simular datos
reales.
De esta forma se generan 61 puntos comprendidos entre 0 y 6 molal. A partir de ellos se
generan varios subconjuntos comprendidos en unos intervalos cada vez más estrechos de
fuerza iónica. Los resultados obtenidos se reflejan en la Tabla 4.22, donde A, B, C y D son
los coeficientes de la ecuación (279). A partir de ellos se deduce que existe una cierta
dependencia con el intervalo de ajuste y se observa claramente que la disminución en el error
de los mismos se produce al aumentar el intervalo de fuerza iónica considerado.
Tabla 4.22
Variación del Intervalo de Fue^za lónica
I^ A B C D
1 8.069 f 0.011 0.021 f 0.283 0.158±0.276 0.052±0.133
2 8.075±0.010 0.211±0.074 -0.046±0.101 -0.017t0.021
3 8.072±0.009 0.165±0.034 0.011±0.058 -0.004±0.007
4 8.073±0.009 0.171 ±0.021 -0.001 f 0.043 -0.004 f 0.003
5 8.076±0.008 0.183 t0.013 -0.023 f 0.033 -0.006±0.002
6 8.079 ±0.008 0.196 f 0.009 -0.050 f 0.027 -0.008 ±0.001
•
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La existencia de esta dependencia con el intervalo de fuerza iónica hace necesario indicar
explícitamente en que intervalo han sido determinados los parámetros de interacción iónica.
Este mismo efecto se observa en diversas publicaciones ['t3al, [^3s] donde se tabulan
valores distintos de los mismos parámetros dependiendo del intervalo de fuerza iónica en el
que fueron determinados. En las Tablas 4.23 y 4.24 se muestra este hecho.
•
Tabla 4.23
Datos de Pit.zer y Mayorga (1973)
•
QO /^1 ^ m„^
HC1 0.1775 0.2945 0.00080 6
HBr 0.1960 0.3564 0.00827 3
HI 0.2362 0.392 0.0011 3
HC10, 0.1747 0.2931 0.00819 5.5
HN03 0.1119 0.3206 0.0010 3
LiCI 0.1494 0.3074 0.00359 6
LiBr 0.1748 0.2547 0.0053 2.5 ^
LiI 0.2104 0.373 - 1.4
LiC10, 0.1973 0.3996 0.0008 3.5
NaI 0.1195 0.3439 0.0018 3.5
Tabla 4.24
Datos de Kim y Frederick (1988)
^QO ^q1 ^
m,,,a^
HC1 0.20332 -0.01668 -0.00372 16
HBr 0.24153 -0.16119 -0.00101 11
HI 0.23993 0.28351 0.00138 10
HC10, 0.21617 -0.22769 0.00192 16
HNO, 0.08830 0.48338 -0.00233 28
LiCI 0.20972 -0.34380 -0.00433 19.2
LiBr 0.24554 -0.44244 0.00293 20
LiI 0.14661 0.75394 0.02126 3
LiC104 0.20400 0.32251 -0.00118 4.5
NaI 0.13463 0.19479 -0.00117 12
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4.2.3.5. Existencia de multicolinealidad
Aplicación de la regresión ridge
Un aspecto importante a considerar en los modelos lineales de ajuste es la presencia de
multicolinealidad entre las variables explicativas (99^. En la Figura 4.11 se han representado
las variables de la ecuación (279) -,^ - frente a la fuerza iónica. Puede verse que a los
valores de I a los que se trabaja normalmente - I<_ 1 m- existe una alta correlación entre
las variables, es decir, se pueden expresar como combinaciones lineales unas de las otras.
Es un hecho conocido que su existencia origina un incremento en el error de los parámetros
calculados y la dependencia de dicho valor con el intervalo de ajuste empleado. Su influencia
se manifiesta por la observación de valores altos - próximos a uno- en los coeficientes de
la matriz de correlación entre las distintas variables (Esquema 4.1). En el presente trabajo
se ha puesto de manifiesto una clara presencia de multicolinealidad. El número de puntos
-siete- seleccionados para este estudio se corresponde con un valor muy próximo a la
práctica habitual en la determinación pH-métrica de constantes de equilibrio a diferentes
fuerzas iónicas.
Una alternativa al análisis de datos por el método de mínimos cuadrados ordinarios (MCO)
la constituye la regresión ridge (RR). En dicho método (véase apartado 3.2.3) se intentan
reducir los problemas de multicolinealidad añadiendo un valor constante (k>0) a los
términos en la diagonal de la matriz de correlación, de manera que se produzca una
disminución en el error de los parámetros estimados. La elección del parámetro k suele
hacerse frecuentemente empleando el método de la traza ridge, basado en tomar como valor
óptimo de k aquel que corresponde a la zona de estabilización de los parámetros en función
de k. Dicho procedimiento se ha ilustrado en las Figuras 4.12 y 4.13. Juntamente con la
técnica de la traza ridge se emplea también como criterio de selección de k, la matriz inversa
de R(RR^1), o más concretamente los valores de su diagonal, FIVs - factores de
incremento de la varianza. Estos han de poseer un valor comprendido entre 1 y 10. Puede
observarse en las matrices que figuran en el Esquema 4.3, que para los tres valores de k^ 0
r
144 Parte experimental
que se han considerado se cumple el requisito antes mencionado por lo que para seleccionar
uno de ellos estudiaremos, además, los errores que acompañan a los coeficientes de regresión
^gura 4.11
Variables del Modelo de Pitzer
Esquema 4.I
Mat^iz de correlaci6n entre las variables Matriz de correlación entre las variables
cuando el valor móximo de I es l molal cuando el valor mbximo de I es 6 molal
1 ,^2^ l2 I ^.^ IZ
1.0000 0.9772 0.9650 1.0000 0.8531 0.9662
R= 0.9772 1.0000 0.8890 R= 0.8531 1.0000 0.7038
0.9650 0.8890 1.0000 0.9662 0.7038 1.0000
f
i
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obcenidos en cada uno de los casos, así como el error de ajuste. El valor de k óptimo será pues
aquél que, cumpliendo todas las condiciones previas ofrece, además, un valor "lógico" de
los coeficientes - compatible con el significado físico de los mismos. Por ejemplo: valores
positivos depK y próximos a los valores que se encuentran en la bibliografía. En el Esquema
4.2 puede observarse cómo se modifican los términos de la inversa de la matriz de
correlación al variar k. La regresión ridge ha sido previamente utilizada por van
Gaans C13^ en el análisis de datos de densidades, coeficientes osmóticos y de actividad,
etc. empleando las ecuaciones de Pitzer.
Como conclusión del análisis efectuado se puede decir que la presencia de multicolinealidad
entre las variables, debida al modelo matemático, en conjunción con los errores típicos
asociados a las determinaciones convencionales de constantes de equilibrio empleando
electrodos comerciales sensibles al ion H+, permiten racionalizar globalmente las distintas
observaciones efectuadas en los análisis precedentes.
Esquema 4.2
Inversas de las matrices de correlación (R'1) obtenidas para el ajuste mediante
MCO (k=0) y mediante RR (k=0.02, 0.03 y 0.05) cuando el valor móximo de I es 1 molal
k=0 k=0.02
1135.831 - 646.329 -521.490 1.0171 -0.1692 -0.5267
-646.329 372.554 292.507 -0.1692 3.3675 -2.8653
-521.490 292.507 244.199 -0.5267 -2.8653 3.7628
k=0.03 k=0.05
0.5310 0.0753 -0.2735 0.2725 0.1744 -0.1112
0.0753 2.8051 -2.5548 0.1744 2.1253 -1.9787
-0.2735 -2.5548 3.1875 -0.1112 -1.9787 2.4369
•
l46 Parte experimental
El hecho de que en la mayoría de los trabajos publicados se haga poca mención o nula al
problema de la multicolinealidad y no se incluyan en determinados casos los errores en los
parámetros sino solamente el error del ajuste - en particular en el cálculo de coeficientes
osmóticos o coeficientes de actividad- puede explicarse, en el mejor de los casos, debido
a la alta precisión de los datos obtenidos en comparación con los datos de constantes de
equilibrio obtenidas con electrodos comerciales. Es evidente que la aportación al error total
debido al propio modelo matemático va a ser la misma y las diferencias van a venir dadas,
sobre todo, por la mayor o menor precisión de los datos que se ajustan.
Esquema 4.3
Inversas de las matrices de correlación (R'I) obtenidas para el ajuste mediante
MCO (k=0) y mediante RR (k=0.02, 0.03 y 0.05) cuando el valor máximo de I es 6 molal
•
k^ k^.02
140.998 -48.359 -102.197 4.6313 -1.7463 -2.8333
-48.359 18.568 33.657 -1.7463 2.4227 -0.1138
-102.197 33.657 76.056 -2.8333 -0.1138 3.4598
k=0.05
k=0.03
1.0783 -0.4833 -0.2988 •
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^gura 4.12
Traza ridge de la simulación de la ecuación (279)
con siete puntos hasta m,,,^=1 molal
Fcgura 4.13
Traza ridge de la simulación de la ecuación (279)














4.2.4. Determinación de constantes de ionización de
aminoúcidos en agua de mar sintética
4. 2. 4. l. Introducción
f
Como se ha indicado en un apartado previo (véase Capítulo 1), Millero ha efectuado un
amplio estudio sobre la aplicación de las ecuaciones de Pitzer a la descripción de la influencia
de la composición y fuerza iónica de la disolución sobre las constantes de ciertos equilibrios,
fundamentalmente inorgánicos, de interés en agua de mar. Nuestro grupo ha comenzado a
aplicar distintos modelos de interacción específica a la descripción de la influencia de la
fuerza iónica sobre algunos equilibrios de moléculas orgánicas, principalmente aminoácidos
[27]-[32] .
!
Es un hecho bien conocido el interés que siempre ha existido en el estudio de las propiedades
fisicoquímicas de los aminoácidos (^3^]; entre ellos, la glicina, ha sido objeto de
numerosos estudios y, recientemente, se ha publicado una revisión de sus constantes de
equilibrio de complejación (^3^. La glicina se emplea también como sustancia modelo
en estudios de especiación química en agua de mar. En dichos estudios resulta necesario
disponer de alguna función que describa la dependencia de las constantes estequiométricas
de equilibrio con la fuerza iónica; sin embargo, se constata la no existencia de trabajo
sistemático con ligandos orgánicos, excepto, quizás, el trabajo realizado por el grupo de
Sammartano (véase Capftulo 1); de hecho, en estudios de modelos de especiación del cobre
en agua de mar y estuarios a 25°C, Turner y Whitfield (^38] han empleado la ecuación
propuesta por Sammartano para la glicina.
Por otra parte, el electrolito NaCI posee una importancia fundamental, tanto desde el punto
de vista biológico - los fluidos biológicos presentan una fuerza iónica aproximada de 0.15
en promedio- como por constituir, por ejemplo, la contribución más importante
aproximadamente el 90 %- a la fuerza iónica y composición media del agua de mar (I =
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0.7 M) ^so^. Además, teniendo en cuenta que los aminoácidos constituyen una fracción de
materia orgánica relativamente bien caracterizada en medios marinos y siendo la glicina el
componente que se encuentra en mayor proporción (^^, se ha considerado de interés llevar
a cabo un estudio sistemático de la variación de las constantes de protonación de algunos
aminoácidos en disoluciones de fuerza iónica variable. Para ello, se consideró conveniente
comenzar por el estudio de medios iónicos sencillos o mezclas binarias de electrolitos, para
continuar con medios iónicos de mayor complejidad como el ASW.
4.2.4.2. Estudio de la glicina
4.2.4.2.1. Glicina en NaCI
• Los equilibrios de protonación de la glicina - de igual forma que para otros aminoácidos con
dos grupos disociables- se pueden expresar como:
AH2 ^ AH + H`
♦
Ki = Ki Y^x x (280),
AH^A- +H'
Y,^?
: YA-Y^•g2 = (281), ^
donde las I^ se refieren a las constantes termodinámicas de equilibrio y las K^ a las
estequiométricas.
En la Tabla 4.25, figuran los valores de las constantes estequiométricas de equilibrio
obtenidas a través de la técnica potenciométrica empleando electrodos de vidrio comerciales
sensibles a la concentración de H+.
^
l SO Parte expe^imental
Tabla 4.25
Datos Experimentales del pKl y pl^ de la Glicina
en NaCI a 25°C (v=0.006-0.02)
I(m) pK^ pIC2 I(m) pl{^ plf^
0.05 2.327 9.549 0.605 2.334 9.461
0.10 - 9.535 0..710 2.373 9.468
0.20 2.279 9.464 0.810 - 9.472
0.30 2.279 9.456 0.916 2.415 9.516
0.50 2.294 9.460 1.021 2.446 9.587
Los datos experimentales se han analizado empleando el modelo de Pitzer [139]. La
dependencia de los pK's obtenidos con la fuerza iónica -que ya ha sido descrita en el
Apartado 1.2.2.3- viene dada por las siguientes ecuaciones:
1nKi =1nKi +lIIY^: + ^Ĵ(4) +Ĵ(1) ^HCI +f ^) ^HCI +f (3) CHCI +f (^ ^NaCI +
^
+ 1{g)
CNaCl + {(1) effiVa +f (3) ^HNaCI^ - U (4) +f (1) ^AHZC1 +f ^) ^AS2CI +J^ Ĝ J
^
+f (3) CAHZCI +f (^ ^NaCI +f (3) CNaCI + f(i) eAH21Va +f (3) ^AH2NaC1^Ĝ
ln KZ =1n K2 + lil ^i,,^=
- U (4) +Ĵ(1) a NaA +f ^) ^ NaA +fí3) C^ .}f(^ ^ NaCI +
^
+ jí3) CNaCI
+^(1) eACl +f (3) ^ANaCl^ - U (4) +f (1) ^HCI +f ^) rHCI +
J^ 2
^
+f (3) CHCI +f (^ ^NaCl +f (3) CNaCI + f(1) eHNa +f (3) ^HNaCl^2
(282)
(283)
que, después de dividir entre -ln 10 -para expresarlo en forma de pK=-log K- conducen
a las ecuaciones generales, en su forma más simplificada:
pKl = pKi + A1 f(1) + Bl fC^) + Cl f(3> (284)
•
s
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PK2 _ D^c4) _ E^cs^ = PK2 + A^ci> + B^r^^ + C^c3) (285^
donde los cceficientes se expresan como:
A1 1 0 0
lII lo
(^,^2c1 - ^8c1 + eASzlva - e1^1^►a - ^) (286)
Bl ln 10 (^Áa2ct - aáct)
(28^
C1
ln 10 ^C^Zcr - C^cr + ^V,^x^vacr - ^srvaci)
AZ ln 10 `p^° + eACC + RHC^ + ear^a -^)
1 ( i i
B2 - lu lo `p^a + ^trcr)
_ 1 ( ^ ^ ^
C2 lri 10 `C^a + CNacl + CHCI + ^A/Vacl + ^a^vacr)
D2 ln 10 - 0.8686
i







Los cceficientes A;, B;, C;, Di y E; ---que ya han sido descritos en un apartado previo-
están asociados a parámetros de interacción iónica entre las especies implicadas en los
equilibrios y el medio iónico. En el modelo de Pitzer las variables explicativas son funciones




f^^ =1-(1 +2 fn exP(-2f^
}^^ =12
f ^4^ _ -0.392 ^ + 2 ln (1 + 1.2 f^
1 + 1.2 f 1.2
.f ^ _ -1 +(1 +2f +^eRP(-2trn
(294)
Los términos de la izquierda de las ecuaciones (284) y(285) engloban los pK's determinados
experimentalmente y en el caso de la ecuación (285) aparecen, además, dos funciones de la
fuerza iónica , f t4^ y,f^5^ multiplicadas por sendas constantes. Se realiza, pues, el ajuste
de dichas expresiones en función de las variables explicativas del modelo. En la Tabla 4.26
se recogen los distintos coeficientes de regresión obtenidos por el método de mínimos
cuadrados ordinario (k=0) y por el método de la regresión ridge (k=0.010 y 0.016).
•-
Tabla 4.26
Parámetros de Interacción de Pitzer
para la Glicina en NaCI a 25 °C ^'' •
pl^ A, BI C1 0
k=0 2.383 0.677 -1.618 -0.336 0.019
(0.027) (0.254) (0.543) (0.213)
k=0.010 2.324 0.057 -0.270 0.167 0.023
(0.017) (0.015) (0.069) (0.032)
k=0.016 2.320 0.045 -0.230 0.170 0.023
(0.017) (0.010) (0.063) (0.030)
P^i A2 BZ CZ v
k=0 9.686 -0.463 1.414 0.644 0.017
(0.030) (0.272) (0.592) (0.223)
k=0.010 9.734 0.066 0.276 0.209 0.020 ^
(0.017) (0.013) (0.064) (0.029)
k=0.016 9.735 0.073 0.264 0.201 0.020
(0.017) (0.008) (0.060) (0.027)
^'^Entre paréntesis los errores de los parámetros que se detern ŭnan
En el Apéndice VII se indican las expresiones que se han utilizado para obtener los
coeficientes que se recogen en la Tabla 4.26. La última columna de dicha tabla corresponde
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al error del ajuste y se aprecia que experimenta un ligero incremento al aumentar en una
constante k la diagonal principal de la matriz de correlación entre las variables explicativas
del modelo. Para ilustrar este hecho se incluyen, a continuación, las matrices de correlación
y sus inversas, obtenidas para los datos experimentales de la glicina en NaCI según las
ecuaciones (284) y (285).
Esquema 4.4
Matrices correspondientes al primer equilibrio de ionización
de la glicina en NaCI -ecuación (284)
1.0000 0.9769 0.9689 1304.1996 -719.2767 -619.8144
R(0)= 0.9769 1.0000 0.8951 R-1(0)= -719.2767 401.7173 337.3301
0.9689 0.8951 1.0000 -619.8144 337.3301 299.5940
La matriz de correlación R se verá modificada en el valor de la constante k según la siguiente expresión:
1.0OOO+k 0.9769 0.9689
(R + k^ = 0.9769 1.0OOO+k 0.8951
0.9689 0.8951 1.0OOO+k
y las matrices de los FIV=(R+kn'' R^(R+kn'', para k=0.010 y 0.016:
3.097427 -1.333545 -1.495747
FIV(0.010)= -1.333545 4.767155 -3.065332
-1.495747 -3.065332 4.956098
1.329213 -0.377365 -0.637323
FIV(0.016) _ -0.377365 3.866250 -3.146764
-0.637323 -3.146764 4.153337
A1 disponer de un número de datos experimentales diferente para el primer y segundo pK's,
las matrices de correlación entre las variables presentan ligeras diferencias, como puede
•
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apreciarse al comparar los Esquemas 4. 4 y 4. S.
Esque^na 4.5
Matrices correspondientes al segundo equilibrio de iorei.zación
de la glicina en NaCI -^cuaciór^ (285)
1.0000 0.9763 0.9678 1566.9225 -866.6395 -743.7719
R(0) = 0.9763 1.0000 0.8916 R-1(0) _-866.6395 484.2011 407.0200
0.9678 0.8916 1.0000 -743.7719 407.0200 357.9235
La matriz de correlación R para la regresión ridge es:
1.0OOO+k 0.9763 0.9678 ^
(R +kn= 0.9763 1.0OOO+k 0.8916
0.9678 0.8916 1.0OOO+k
y las matrices de los FIV para k=0.010 y 0.016:
2.636461 -1.083042 -1.274637
FIV(0.010) _ -1.083042 4.523802 -3.078195
-1.274637 -3.078195 4.743922
1.136880 -0.272270 -0.545268
FIV(0.01^- -0.272270 3.722225 -3.110387
-0.545268 -3.110387 4.023753
Para la selección de los valóres de k se ha tenido en cuenta que los valores de la diagonal
estén comprendidos entre 1 y 10 y la traza ridge que se muestra en la Figura 4.14.
El análisis de los resultados obtenidos permite constatar que para el modelo de Pitzer
•
s
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disminuyen, en general, los errores de los parámetros respecto a MCO (k=0). El error del
ajuste se ve poco alterado y se encuentra dentro del margen de error -aproximadamente
0.05 unidades de pK ^onvencionalmente admitido para este tipo de medidas C^9].
^gura 4.14
Traza ridge correspondiente a los pBs de la glicina en NaCI
al aplicar el ►nodelo de Pitzer
Por otra parte, también se observa que el valor del pK extrapolado se modifica dentro de
unos márgenes perfectamente permisibles.
En la Figura 4.1 S se han representado los valores de pK frente a la fuerza iónica para los
distintos métodos de ajuste.
Es necesario indicar que el problema de la multicolinealidad no tiene fácil solución y existen
otros métodos para la determinación del valor de k apropiado. Algunos autores, como
Kenndall (^40] afirman: "it is not plain to me that this admitted distortion of the data
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(the effect of which is to diminish the correlations among variables) has any theoretical
justification ", y la de Draper (99] "we would advice against the indiscriminate use of ridge
regression unless its limitations are fully appreciated - the reader should be aware that
many writers disagree with our somewhat pessimistic assesment of ridge regression ". Queda
así patente la controversia que dicho método ha originado.
^gura 4.15
Representación de los pK's de la Glicina frente a I en NaCI a 25°C
i'
1
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4.2.4.2.2. Glicina en ASW
a
Una etapa ulterior a la determinación de constantes de ionización en electrolitos sencillos
como el NaCI, conlleva un incremento de la complejidad del medio por adición de más
electrolitos a la disolución. A continuación se describen los resultados obtenidos en la
determinación potenciométrica de las constantes de ionización de la glicina en ASW a 25 °C.
Los datos experimentales se han ajustado a una función de la fuerza iónica de la disolución
basada en las ecuaciones de Pitzer. Los resultados han sido analizados empleando tanto el
método clásico de mínimos cuadrados ordinarios (MCO) como el método alternativo de la
regresión ridge (RR) con el fin de analizar el problema de la multicolinealidad del modelo.
Se parte de una disolución de ASW de salinidad 35 %o - relacionada con la fuerza iónica real
mediante la expresión I=0.0029+0.018575 5+1.639•10'S S2 preparada según Millero
^43] y constituida por los electrolitos NaCI, KC1, MgC12i CaC12 y Na2SO4:
A continuación, por razones de comodidad, se expresa la concentración de cada electrolito
como una fracción de la fuerza iónica total, suponiendo que las proporciones relativas de
cada una de las sales permanecen constantes [3]. Dentro del intervalo de salinidades en que
se trabaja, se puede considerar que la fracción de fuerza iónica permanece prácticamente




Concentración y fracción de fuerza iónica de los
componentes del AS W para diferentes salinidades
m;(mol/Kg agua)
S°ko I
(molal) NaCI KCl NaZ.SO* CaCl2 MgClz
35.0 0.673 0.42664 0.01058 0.02926 0.01077 0.05518
50.0 0.973 0.61913 0.01535 0.04246 0.01563 0.08008
26.5 0.507 0.32020 0.00794 0.02196 0.00808 0.04141
25.0 0.478 0.30161 0.00748 0.02068 0.00761 0.03901
12.5 0.238 0.14889 0.00369 0.01021 0.00376 0.01926
10.0 0.190 0.11881 0.002956 0.00815 0.00300 0.01537
5.5 0.106 0.06505 0.00161 0.00446 0.00164 0.00841
5.0 0.096 0.05911 0.00147 0.00405 0.00149 0.00765
yt =m;/I
35.0 0.673 0.6338 0.0157 0.0435 0.0160 0.0820
50.0 0.973 0.6366 0.0158 0.0437 0.0161 0.0823
26.5 0.507 0.6320 0.0157 0.0433 0.0160 0.0817
25.0 0.478 0.6316 0.0157 0.0433 0.0159 0.0817
12.5 0.238 0.6265 0.0155 0.0430 0.0158 0.0810
10.0 0.190 0.6244 0.0155 0.0428 0.0158 0.0810
5.5 0.106 0.6163 0.0153 0.0423 0.0156 0.0797
5.0 0.096 0.6145 0.0152 0.0421 0.0155 0.0795
valor 0.6270 0.0156 0.0430 0.0158 0.0811
medio (±0.0076) (±0.0002) ( f 0.0005) (±0.0002) (±0.0009)
Las fracciones de la fuerza iónica empleadas son, consecuentemente:
s
y, como en las expresiones de Pitzer aparece la concentración de cada una de las especies
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*
iónicas presentes en la disolución, se definen éstas en función de las fracciones de fuerza
iónica expresadas anteriormente:
mNa = (yl +2ys)1 = bl = 0.7130I
m^l = (yl +y2 +2y3 +2y4)I = cl = 0.8364 I
mso4 = ys I = 0.0408 I
mg =y21=0.0156I
mMg = y4i = 0.0811 I
m^ = y31 = 0.O158I
(295)
La molalidad equivalente E(E_ %E^rt; ^ z^ ^) viene dada por la expresión:
E _ (yl +2ys +2y3 +2y4 +y2)I = al = 0.9224 I (29^
Dada la gran cantidad de interacciones presentes en un medio iónico tan complejo y, teniendo
en cuenta el valor moderado de la fuerza iónica en el intervalo de trabajo analizado, se
considera que la complejación de la glicina con el Ca y el Mg no es significativa. Dicha
aproximación ha sido utilizada previamente por Sammartano et al. [141].
Al considerar el primer equilibrio, el planteamiento es el mismo que para un electrolito
sencillo puesto que la contribución del medio iónico se anula debido a la forma de la
ecuación (282). Sin embargo, el término de la izquierda de la ecuación (285) queda
modificado debido a que el coeficiente E2 ya no se refiere únicamente al NaCI -véase
Apéndice Vl, donde se ha incluido el desarrollo de las ecuaciones de Pitzer en ASW- y
aparecen nuevas funciones de la fuerza iónica debido a la presencia de electrolitos 2:2 en el
medio.
Las funciones de la fuerza iónica ,f f`^ poseen el significado habitual y los coeficientes A;, B;,





Datos Experimentales del pIC y pIC de la Glicina
en agua de mar sintética a 25°C (Q=0.005-0.04)
I(m) pKl ^ plC2 I(m) pl^ pKi .
0.10 2.429 9.496 0.48 2.365 -
0.11 2.393 9.539 0.50 2.370 9.339
0.19 2.363 9.447 0.67 2.358 9.392
0.24 2.371 9.447 1.00 2.349 9.306
El análisis de los datos experimentales (Tabla 4.28) empleando MCO y RR conduce a los
coeficientes de regresión que se incluyen en la Tabla 4.29 y a las matrices de correlación y
FIVs entre las variables explicativas del modelo f^'^^,f^2^ y,f^3^- que se indican en los




Parámetros de interacción de Pitzer
para la glicina en agua de mar sintética a 25°C ^'^
pl^ A1 Bj C^ Q
k=0 2.519 0.847 -2.032 -0.659 0.015
(0.056) (0.477) (1.050) (0.391)
k=0.004 2.428 0.040 -0.257 -0.006 0.020
(0.023) (0.034) (0.118) (0.057)
k=0.006 2.423 0.023 -0.218 0.020 0.021
(0.023) (0.024) (0.106) (0.054)
^
k=0.008 2.420 0.015 -0.197 0.032 0.021
(0.024) (0.019) (0.103) (0.054)
k=0.010 2.418 0.009 -0.184 0.039 4.82•10^
(0.024) (0.016) (0.101) (0.054)
•
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(continuación Tabla 4.29)
pI^ Az BZ Cz Q
k=0 9.826 0.869 -1.519 -0 .656 0.037
(0.134) (1.116) (2.459) (0.915)
k=0.004 9.740 0.098 0.169 -0.025 0.040
(0.049) (0.072) (0.258) (0.125)
^^ k=0.006 9.739 0.082 0.202 -0.011 0.040(0.048) (0.049) (0.228) (0.116)
k=0.008 9.739 0.073 0.218 -0.002 0.040
(0.047) (0.038) (0.213) (0.111)
k=0.010 9.739 0.068 ' 0.226 0.003 0.040
(0.046) (0.031) (0.204) (0.107)
^`^ Entre prxréntesis los errores de los parámetros
Esquema 4.6
Matrices correspondientes al primer equilibrio de ionización
de la glicina en agua de mar sintética -ecuación (284)
1.0000 0.9811 0.9659 2959.1321 -1738.5211 -1296.6861
R(0)= 0.9811 1.0000 0.8982 R-1(0)= -1738.5211 1026.5744 757.1685
0.9659 0.8982 1.0000 -1296.6861 757.1685 573.3804
Matrices de los FIV=(R+kl)'1 R{R+Irn'1, para algunos valores de k
8.190294 -4.194799 -3.856266
PIV(0.004) _ -4.194799 6.916160 -2.291796
-3.856266 -2.291796 6.617370
3.854702 -1.66270632 -1.941188





FIV(0.008) - -0.748462 4.586736 -3.496970
-1.233546 -3.496970 5.129257
1.524464 -0.322800 -0.891479
FIV(0.010) _ -0.322800 4.196597 -3.543179
-0.891479 -3.543179 4.823225
A1 igual que sucedía con la glicina en NaCI, se tienen dos matrices R distintas según se trate
del le` 0 2° equilibrio debido a que el número de datos disponibles no es igual para ambos
casos.
Esquema 4.7
Matrices correspondientes al segundo equilibrio de ionización
de la glicina en agua de mar sintética -ecuación (285)
1.0000 0.9845 0.9728 2773.5054 -1612.6995 -1217.9304
R(0)= 0.9845 1.0000 0.9178 R-i(0)= -1612.6995 944.0736 702.3633
0.9728 0.9178 1.0000 -1217.930d 702.3633 541.1737
Matrices de los FIV para algunos valores de k
8.737487 -4.392670 -4.178987
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4.117362 -1.727840 -2.128337
FIV(0.00^= -1.727840 6.168055 -4.083362
-2.128337 -4.083362 6.619684
2.427218 -0.765999 -1.365398





FIV(0.010) _ -0.319686 4.927784 -4.279583
-0.993865 -4.279583 5.655034
•
En las matrices R puede apreciarse la alta correlación entre las variables - valores fuera de
la diagonal -muy próximos a la unidad- que ponen de manifiesto el problema de la
multicolinealidad del modelo. Por este motivo se aplicó nuevamente la técnica de regresión
ridge [142], [99] para el ajuste de los datos experimentales a las funciones (284) y(285)
aplicadas en ASW.
Se han representado algunas las matrices con cuatro decimales únicamente, si bien en los
programas de cálculo empleados se han utilizado números de doble precisión para evitar el
error que se comete a la hora de invertir matrices si se han redondeado previamente sus
elementos.
Puede observarse que todos los elementos de la diagonal de las matrices FIV están
comprendidos entre 1 y 10 [^43], lo cual constituye uno de los criterios que se siguen
para seleccionar los posibles valores del parámetro ridge [99], juntamente con el análisis de
la traza ridge (Figura 4.1 ^ de los coeficientes normalizados frente a k. Se establece como
válido el valor de k para el cual dichos coeficientes alcanzan un valor estable después de una




Traza ridge cornespondiente a la representación de los coeficientes de regresión











0 0.1 02 0.3 OA OS 0.0 0.1 02 0.3 0.4 0.5
El análisis de los resultados obtenidos (Tabla 4.29) muestra que el error medio del ajuste se
encuentra dentro del error experimental y, por lo tanto, la reproducibilidad de los datos es
aceptable. Para el pi^ no se observa una mejora sustancial de los resultados al aplicar la
técnica de RR dado que simultáneamente disminuyen los parámetros y sus errores
obteniéndose en algunos casos errores incluso mayores. Esto puede ser debido a la dispersión
relativamente alta de los puntos experimentales. Para el ajuste del pKz puede, sin embargo,
justificarse el uso de la técnica ridge - disminución del error en los parámetros obtenidos.
En la Figura 4.17 se han representado los puntos experimentales conforme a los dos tipos
de análisis efectuados. Se observa que, en cualquiera de los casos, las curvas de regresión




Representación de los pK's experimentales de la glicina en ASW fnnte a I a 25°C. El signifccado de los
sfmbolos es el siguiente: ^ Puntos experimentales obtenidos en el pnsente trabajo, 0 puntos calculados
a partir de la ec. (297), las Uneas corresponden al ajuste de los datos según el modelo de Pit.zer:
- MCO (k=0), ... RR (k=0.006) y --- RR (k=O.OIO)
Se han comparado nuestros resultados con los obtenidos previamente por Turner y Whitfield
[i38^, dichos autores proponen el uso de constantes aparentes para simplificar los cálculos en
un medio tan complejo como es el agua de mar y obtienen la siguiente ecuación para la
constante aparente de la glicina en función de la salinidad (para S <40%0) a una temperatura
de 25 °C:
logK^ =a +bSln +cS +dS3n
l65
(29'^
donde S es la salinidad, y los valores de las demás constantes son: b=-0.1508, c=0.01726,
d=-0.001081 y el valor de a se fija como el pKtermodinámico (se tomó un valor de a=9.78
de la ref.^t3^). Tomando esta ecuación como referencia, se compara con el pK2 determinado
experimentalmente - previa conversión de salinidad a fuerza iónica según la expresión
indicada previamente- y puede verse que ambas constantes coinciden razonablemente bien
(Figura 4.1 ^ .
^
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4.2.4.3. Ampliación al estudio de otros aminoácidos en NaCI
Como continuación del trabajo iniciado con la glicina dedicado a la determinación de
constantes estequiométricas de ionización y al estudio de la dependencia de éstas con la
fuerza iónica del medio, se ha considerado interesante ampliar el estudio de forma sistemática
a otros aminoácidos presentes en aguas naturales. Se pretende así contribuir, con datos de
posible interés, a los estudios de especiación en agua de mar.






En primer lugar -del mismo modo que se hizo para la glicina se estudió el
comportamiento en NaCI como paso inicial, complicando después el sistema para simular con
mayor aproximación el comportamiento esperado en agua de mar y estuarios.
Los valores experimentales de las constantes de disociación de los citados aminoácidos en
NaCI y a una temperatura de 25°C son los que aparecen en la Tabla 4.30. A1 final de cada
columna se incluyen los límites entre los que varía el error medio de dichos pK^s.
^
t
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Tabla 4.30
pK's estequiométricos de los aminoácidos a-alanina, leucina, treonina
y metionina en disolución de NaCI a 25°C
I,m
NaCI
a-alanina leucina treonina metionina
P^
0.05 2.534 2.516 2.392 2.399
0.17 2.521 2.504 2.357 2.343
0.39 2.478 2.470 2.338 2.324
0.56 2.554 2 356 2.398 2.405
0.86 2.627 2.623 2.480 2.488
1.25 2.700 2.693 2.585 2.560
Q (0.003-0.01) (0.008-0.02) (0.001-0.03) (0.001-0.02)
PKi
0.05 9.868 9.739 9.095 9.234
0.17 9.780 9.661 9.015 9.167
220 7779 9.657 9.029 9.145Y .
0.39
.
9.704 9.618 8.979 -
0.56 9.723 9.641 8.992 9.150
0.86 9.821 9.710 9.063 9.223
1.25 9.892 9.766 9.135 9.277
Q (0.001-0.02) (0.003-0.006) (0.001-0.03) (0.002-0.04)
Se han incluido en el Apéndice IV algunas curvas de valoración típicas para los aminoácidos
mencionados, donde queda reflejado con claridad que todos ellos presentan valores de pK'
muy semejantes.
La matriz de correlación (R) y su inversa (R"1) entre las variables explicativas de la ecuación
(284) para estos cuatro aminoácidos, así como las correspondientes matrices FIV para




Matrices correspondientes al primer equilibrio de ionizaci6n en NaCI
1.0000 0.9689 0.9639 1004.016 -538.1879 -499.6016
R(0) = 0.9689 1.0000 0.8699 R-1(0) _-538.1879 292.5982 264.2282
0.9639 0.8699 1.0000 -499.6016 264.2282 252.7139
Matrices de los FIV para algunos valores de k
9.682353 -4.922482 -4.727976
FIV(0.006) _ -4.924825 6.276455 -0.843336
-4.727976 -0.843336 6.08551
5.772195 -2.830491 -2.779713




FIV(0.010) _ -1.801772 4.406418 -2.203124
-1.820522 -2.203 124 4.437659
1.112259 -0.345825 -0.449313
FIY(0.020) _ -0.345825 3.204040 -2.507789
-0.449313 -2.507789 3.321293
t
Para el segundo equilibrio de ionización, las variables explicativas son las mismas si bien
existe una diferencia en el número de puntos experimentales por lo que las matrices de
correlación y FIVs no van a coincidir con las mostradas para el primer equilibrio.
De igual modo, se ha considerado aparte la metionina puesto que se ha despreciado uno de
los puntos experimentales por presentar un error mayor que el admitido en este tipo de
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medidas. Así pues, las matrices de correlación y su inversa para este segundo equilibrio (ec.
285), correspondientes a los aminoácidos «-alanina, leucina y treonina, son las recogidas en
el Esquema 4.9.
Esquema 4.9
Matrices de correlación y FIVs correspondientes al segundo equilibrio de io^r.ización
de los aminoácidos a-alanina, leucina y h^eonina en NaCI
•
1.0000 0.9706 0.9667 847.7408 -450.6958 -423.3945
R(0) = 0.9706 1.0000 0.8789 R"1(0) _-450.6958 244.0044 2212322
0.9667 0.8789 1.0000 -423.3945 221.2322 215.8545
Matrices de los FIV para algunos valores de k
f
8.442379 -4.234453 -4.117344
FIV(0.00'1) _ -4234453 6.071649 -1.363094
-4.117344 -1.363094 5.961111
6.652878 -3.283814 -3.222349
FIV(0.008) _ -3.283814 5.509610 -1.781801
-3.222349 -1.781801 5.456304
4.452113 -2.115620 -2.120935
FIV(0.010) _ -2.115620 4.779336 -2.256845
-2.120935 -2.256845 4.794593
1.284741 -0.441892 -0.529941
FIY(0.020) _ -0.441892 3.412219 -2.617871
-0.529941 -2.617871 3.511415
Las matrices correspondientes a la metionina son:
•
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Esquema 4.10
Matrices de correlación y FIV correspondientes al segundo equilibrio de ionización de la metionina en NaCI.
1.0000 0.9757 0.9695 922.2361 -500.5560 -446.4607
R(0) = 0.9757 1.0000 0.8943 R'1(0) _-500.5560 276.6777 237.85612
0.9695 0.8943 1.0000 -446.4607 237.8561 221.1290
Matrices de los FIV para algunos valores de k
7.926396 -3.967634 -3.821824
FIV(0.007) _ -3.967634 6.397298 -1.986505
-3.821824 -1.986505 6.265723
6.237462 -3.053160 -3.001571
FIV(0.008) _ -3.053160 5.829334 -2.358013
-3.001571 -2.358013 5.794215
4.167055 -1.934151 -1.994219
FIV(0.010) _ -1.934151 5.084499 -2.762847
-1.994219 -2.762847 5.163444
1.203648 -0.348584 -0.537977
FIV(0.020) _ -0.348584 3.633099 -2.941236
-0.537977 -2.941236 3.842148
En las Tablas 4.31 y 4.32 se detallan los coeficientes de regresión obtenidos tanto por MCO
como por RR.
w
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Tabla 4.31
Parómetros de interacción de Pitzer, ec (284), para el primer equilibrio de ionización de los aminoácidos a-
alanina, leucina, treonina y metionina en NaCI a 25°C, obtenidos niediante MCO y RR
k plCl A1 B, C, a
a-alanina
0 2.549 (0.453) 0.678 (0.444) -1.587 (0.992) -0.351 (0.200) 0.028
0.006 2.536 (0.042) 0.091 (0.060) -0.274 (0.200) 0.081 (0.071) 0.039
0.008 2.534 (0.042) 0.076 (0.047) -0.274 (0.182) 0.091 (0.065) 0.039
0.010 2.532 (0.042) 0.067 (0.039) -0.214 (0.171) 0.096 (0.062) 0.040
0.020 2.527 (0.043) 0.047 (0.040) -0.155 (0.175) 0.105 (0.064) 0.040
leucina
•
0 2.576 (0.047) 0.699 (0.392) -1.614 (0.881) -0.367 (0.295) 0.025
0.006 2.517 (0.040) 0.095 (0.058) -0.263 (0.191) 0.079 (0.068) 0.037
0.008 2.514 (0.040) 0.079 (0.045) -0.225 (0.174) 0.089 (0.063) 0.038
0.010 2.513 (0.040) 0.070 (0.037) -0.201 (0.164) 0.095 (0.060) 0.038
0.020 2.508 (0.131) 0.049 (0.121) -0.141 (0.534) 0.104 (0.193) 0.039
treonina
0 .2.449 (0.026) 0.656 (0.221) -1.587 (0.493) -0.298 (0.165) 0.014
0.006 2.393 (0.032) 0.092 (0.045) -0.324 (0.151) 0.116 (0.054) 0.029
0.008 2.390 (0.032) 0.078 (0.036) -0.286 (0.138) 0.125 (0.050) 0.030
0.010 2.389 (0.032) 0.069 (0.030) -0.262 (0.131) 0.130 (0.048) 0.030
0.020 2.383 (0.048) 0.050 (0.044) -0.200 (0.195) 0.136 (0.075) 0.045
metionina
0 2.482 (0.033) 1.075 (0.282) -2.487 (0.629) -0.629 (0.211) 0.018
0.006 2.390 (0.050) 0.132 (0.072) -0.384 (0.239) 0.067 (0.085) 0.046
0.008 2.387 (0.051) 0.108 (0.057) -0.327 (0.219) 0.083 (0.079) 0.047
0.010 2.384 (0.051) 0.093 (0.047) -0.290 (0.208) 0.093 (0.075) 0.048




Parámetros de interacción de Pitzer, ec. (285), para el segundo equilibrio de ionización de los aminoácidos
a-alanina, leucina, treonina y metioninaen NaCI a 25 °C, obtenidos mediante MCO y RR






















10.078 (0.050) 0.488 (0.383) -0.676 (0.858) -0.142 (0.289) 0.028
10.040 (0.033) 0.122 (0.044) 0.141 (0.154) 0.129 (0.055) 0.031
10.039 (0.033) 0.117 (0.039) 0.152 (0.148) 0.132 (0.053) 0.032
10.038 (0.032) 0.111 (0.032) 0.168 (0.138) 0.136 (0.050) 0.032
10.035 (0.031) 0.097 (0.017) 0.205 (0.118) 0.144 (0.043) 0.032
leucina
9.930 (0.026) 0.465 (0.199) -1.462 (0.445) -0.183 (0.150) 0.014
9.8963 (0.021) 0.120 (0.028) 0.299 (0.099) 0.075 (0.035) 0.020
9.8958 (0.021) 0.116 (0.025) 0.308 (0.095) 0.078 (0.034) 0.020
9.8950 (0.021) 0.110 (0.021) 0.321 (0.089) 0.083 (0.032) 0.020
9.8946 (0.020) 0.097 (0.011) 0.346 (0.077) 0.094 (0.028) 0.021
treonina
9.275 (0.033) 0.285 (0.255) -0.087 (0.570) -0.037 (0.193) 0.018
9.257 (0.021) 0.103 (0.098) 0.315 (0.098) 0.099 (0.035) 0.020
9.2565 (0.021) 0.101 (0.024) 0.320 (0.093) 0.101 (0.033) 0.020
9.2566 (0.020) 0.098 (0.020) ^ 0.326 (0.087) 0.103 (0.031) 0.020
9.2569 (0.020) 0.091 (0.011) 0.339 (0.074) 0.108 (0.027) 0.020
metionina
9.419 (0.024) 0.470 (0.181) -0.408 (0.411) 0.200 (0.134) 0.012
9.384 (0.022) 0.121 (0.028) 0.371 (0.106) 0.058 (0.038) 0.021
9.383, (0.022) 0.117 (0.029) 0.379 (0.107) 0.062 (0.039) 0.021
9.3833 (0.022) 0.111 (0.029) 0.390 (0.108) 0.067 (0.039) 0.021
9.385 (0.023) 0.098 (0.030) 0.408 (0.112) 0.078 (0.041) 0.022
Los valores entre paréntesis corresponden a la desviación estándar de cada uno de los
parámetros determinados mediante la regresión. Puede verse, también, cómo varía el error
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En las Figuras 4.18 y 4.19 se aprecia que el modelo de Pitzer ajusta perfectamente los datos
experimentales cuando se efectúa el tratamiento mediante MCO.
^gura 4.18
Ajuste del pIC1 ezperimental de algu►zos aminoácidos










Ajuste del plf^ experimental de algunos aminoáeidos
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174 Parte experimental
Se pone de manifiesto, también, la diferencia existente entre la curva de ajuste obtenida
mediante MCO y las resultantes de la aplicación de la técnica RR. Se constata que no existe
apenas diferencia entre las curvas obtenidas para los valores de. k=0.006, 0.008, 0.010 y
0.020, de lo que se deduce que a partir de la representación de los ajustes no puede extraerse
ninguna conclusión definitiva sobre el valor de k aconsejable. Se observa, sin embargo, a
partir de la traza ridge, que el citado parámetro tendrá un valor <_ 0.02. Puede comprobarse
que, a medida que nos alejamos del valor k=0, los coeficientes de regresión alcanzan una
zona de estabilización. Este hecho queda plasmado no sólo en las figuras de la traza ridge
(4.20-4.21) sino también en las tablas que recogen los coeficientes de regresión para los
valores de k cons iderados (Tablas 4. 31-4. 32) .
•
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^gurn 4.20
T}aza ridge corr^espondiente a los coeficientes de regresión de la a-alanina y leucina
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Traza ridge correspondiente a los coeficientes de regresión de la treonina y metionina
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^gura 4.22
Comparaeión entne el ajuste de los datos experimentales del primer equilibrio de ionización de los
aminoácidos a-alanina, leueina, treonina y metionina en NaCI por MCO y por RR para







































Comparación entre el ajuste de los datos experimeniales del segundo equilibrio de ionización de los
aminoácidos a-alanina, leucina, treonina y metionina en NaCI por MCO y por RR para
algunos valores del parómetro ridge
los
103
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Puesto que apenas se observa diferencia entre las figuras para los valores de k^ 0, se han
representado únicamente las curvas correspondientes a k=0 y k=0.008 en la Figura 4.23.
•
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4.2.4.4. Ampliación al estudio
de otros aminoúcidos en ASW
Se ha llevado a cabo también el análisis de las constantes de ionización de los aminoácidos
estudiados en el Apartado 4.2.4.3 en ASW, variando la salinidad y, por lo tanto, la fuerza
iónica del medio siguiendo un desarrollo análogo al efectuado previamente para la glicina.
Tabla 4.33
pK's estequioméiricos de los aminoácidos a-alanina, leucina, treonina
y metionina en agua de mar sintética a 25°C (Q=desviación estúndar)
I,m
(AS ^
a-alanina leucina treonina metionina
pIC,
0.00^'' 2.549 2.576 2.449 2.482
^
0.087 2.478 2.424 2.293 2.251
0.26 2.415 2.414 2.261 2.271
0.43 2.414 2.388 2.223 2.261
0.53 2.422 2.396 2.290 2.272
0.62 2.465 2.473 2.342 2.384
Q (0.01-0.06) (0.03-0.06) (0.006-0.05) (0.006-0.06)
P^z
0.00^`^ 10.078 9.930 9.275 9.419
0.087 9.715 9.583 8.985 9.087
0.26 9.626 9.514 8.842 9.010
• 0.43 9.614 9.474 8.767 8.973
0.53 9.581 9.452 8.791 8.963
0.62 9.589 9.482 8.790 9.001
Q (0.005-0.003) (O.OOI-0.03) (0.001-0.O1) (0.01-0.02)
^'Se emplearon en el ajuste los valores extrapo/ados obtenidos al anali,uir los datos
de estos mismos aminoácidos en NaC[
•
En la Tabla 4.33 se muestran los valores de los pK'^s obtenidos experimentalmente por vía
potenciométrica. Se presentan a continuación los esquemas donde se detallan las matrices de
180 Parte experimental
correlación y FIVs, las tablas con los coeficientes de regresión que se obtienen por MCO
y RR, así como las figuras donde se muestran los datos experimentales y los
correspondientes ajustes según el modelo de Pitzer, siguiendo el mismo esquema de trabajo
que el empleado anteriormente para la descripción del trabajo en NaCI.
Esquema 4.I1
Matrices correspondientes al primer equilibrio de ionización en ASW
1.0000 0.9860 0.9679 1283.0298 -789.9047 -S 19.8717
R(0) = 0.9860 1.0000 0.9140 R-1(0) _-789.9047 492.3846 314.5093
0.9679 0.9140 1.0000 -519.8717 314.5093 216.7223^
Matrices de los FIV para algunos valores de k
7.940288 -4.022392 -3.740716
FIV(0.006) _ -4.022392 7297220 -2.877312
-3.740716 -2.877312 7.0730115
3.166334 -1.135350 -1.753592
FIV(0.010) _ -1.135350 5.143729 -3.670312
-1.753592 -3.670312 5.833157
2.290451 -0.620817 -1.374059
FIV(0.012) _ -0.620817 4.656324 -3.707657
-1.374059 -3.707657 5.481197
1.750008 -0.311579 -1.131763
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Tabla 4.34
Parámetros de interncción de PitZer, ec (284), para el primer equilibrio de ionización de los aminoácidos
a-alanina, leucina, treonina y metionina en ASW a 25°C, obtenidos mediante MCO y RR
k pK Ai BI C1 v
a-alanina
0 2.548 (0.007) -0.062 (0.226) -0.528 (0.375) 0.617 (0.293) 0.007
0.006 ^ 2.546 (0.007) -0.049 (0.021) -0.517 (0.053) 0.559 (0.062) 0.007
0.010 2.543 (0.008) -0.047 (0.016) -0.498 (0.053) 0.533 (0.067) 0.008
0.012 2.542 (0.009) -0.047 (0.014) -0.489 (0.055) 0.521 (0.071) 0.009
0.014 2.541 (0.010) -0.046 (0.014) -0.481 (0.057) 0.509 (0.074) ^ 0.010
leucina
0 2.568 (0.037) 0.835 (1.228) -2.211 (2.039) -0.303 (1.594) 0.038
0.006 2.553 (0.036) 0.005 (0.107) -0.791 (0.275) 0.704 (0.319) 0.042
0.010 . 2.550 (0.037) -0.018 (0.069) -0.726 (0.236) 0.699 (0.296) 0.043
0.012 2.548 (0.037) -0.023 (0.059) -0.704 (0.226) 0.691 (0.289) 0.043
0.014 2.547 (0.037) -0.027 (0.052) -0.684 (0.220) 0.681 (0.284) 0.044
treonina
0 2.443 (0.031) 0.658 (1.038) -2.072 (1.724) 0.118 (1.348) 0.032
0.006 2.429 (0.031) -0.014 (0.091) -0.905 (0.233) 0.909 (0.271) 0.036
0.010 2.425 (0.032) -0.031 (0.059) -0.841 (0.203) 0.891 (0.254) 0.037
0.012 2.424 (0.032) -0.035 (0.051) -0.818 (0.196) 0.877 (0.251) 0.038
0.014 2.422 (0.032) -0.038 (0.046) -0.798 (0.192) 0.862 (0.249) 0.038
metionina
0 2.469 (0.056) 1.946 (1.850) -4.301 (3.0721) -1.349 (2.403) 0.057
0.006 2.440 (0.060) 0.077 (0.177) -1.147 (0.455) 0.964 (0.528) 0.070
0.010 2.435 (0.061) 0.025 (0.114) -1.022 (0.389) 0.984 (0.489) 0.071
0.012 2.434 (0.061) 0.012 (0.098) -0.982 (0.374) 0.978 (0.478) 0.072




Parámetros de interacci6n de Pitzer, ec. (285), parn el segundo equilibrio de ionización de los aminoácidos
a-alanina, leucina, treonina y metionina en AS W a 25 °C, obtenidos medianie MCO y RR
k pKz Az BZ C2 . Q
a-alanina
0 10.075 (0.018) 2.418 (0.605) -4.232 (1.005) -2.456 (0.786) 0.019
0.006 10.044 (0.043) 0.187 (0.127) . -0.518 (0.326) 0.367 (0.379) 0.050
0.010 10.042 (0.044) 0.123 (0.082) -0.398 (0.282) 0.430 (0.354) 0.051
0.012 10.041 (0.044) 0.103 (0.071) -0.364 (0.270) 0.442 (0.346) 0.052
0.014 10.041 (0.044) 0.095 (0.062) -0.338 (0.261) 0.449 (0.338) 0.052
leucina
0 9.924 (0.029) 1.724 (0.948) -3.029 (1.575) -1.573 (1.231) 0.029
0.006 9.902 (0.038) 0.145 (0.112) -0.397 (0.287) 0.416 (0.333) 0.044
0.010 9.900 (0.038) 0.101 (0.072) -0.309 (0.246) 0.457 (0.309) 0.045
0.012 9.899 (0.038) 0.089 (0.062) -0.283 (0.235) 0.463 (0.301) 0.045
0.014 9.899 (0.038) 0.081 (0.054) -0.263 (0.227) 0.466 (0.295) 0.045
treonina
0 9.274 (0.015) 0.120 (0.401) -0.487 (0.799) 0.448 (0.625) 0.015
0.006 9.270 (0.013) 0.016 (0.039) -0.289 (0.100) 0.550 (0.117) 0.015
0.010 9.269 (0.014) 0.014 (0.026) -0.269 (0.087) 0.534 (0.109) 0.016
0.012 9.268 (0.014) 0.014 (0.022) -0.261 (0.085) 0.526 (0.108) 0.016
0.014 9.268 (0.014) 0.013 (0.020) -0.254 (0.083) 0.517 (0.108) 0.017
metionina
!
0 9.413 (0.025) 1.329 (0.834) -2.382 (1.385) -1.004 (1.083) 0.026
0.006 9.396 (0.031) 0.122 (0.092) -0.362 (0.236) 0.509 (0.274) 0.036
0.010 9.394 (0.031) 0.088 (0.059) -0.291 (0.202) 0.534 (0.253) 0.037 ^
0.012 9.394 (0.031) 0.079 (0.051) -0.269 (0.193) 0.536 (0.247) 0.037
0.014 9.393 (0.031) 0.073 (0.045) -0.252 (0.187) 0.535 (0.243) 0.037
•
•Aminoácidos en ASW 183
Figura 4.24
Ajuste del pKl experimental de algunos aminoácidos
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Traza ridge correspondiente a los coeficientes de regresión de la a-alanina y la leucina
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•
^gura 4.27
T'raza ridge correspondiente a los coeficientes de regresión de la metionina y la treonina
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^gura 4.28
Comparación entre el ajuste de !os datos experimentales del primer equilibrio de ionizaeión de los
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APENDICE I
Conversión de las Concentraciones de la
Escala de Molaridad a la de Molalidad
Para expresar la concentración del HCl en la escala de molalidad se emplearon las tablas que
figuran en la ref.(^2^]. Se calcula la concentración molal que corresponde a cada
concentración molar mediante la oportuna transformación: m; _(1000 ^C J/Cw, donde m; es
concentración expresada en molalidad -mol/K agua- C; la concentración en mol/dm3 y Cw
la concentración total de agua -g/dm3 y se realiza el ajuste a una función polinómica de la
concentración molar.
Los datos del HCl conducen a la siguiente función de conversión de escala:
mgQ = 0.0031 + 0.9949 c+ 0.0224 c2 - 8.3 •10-5 c3 + 5.1 •10-5 c4
(9.6•10^) (0.0011) (3.8•10^ (4.6•10"s) (2•10^
donde se indican entre paréntesis los errores que acompañan a cada uno de los coeficientes.
EI error del ajuste es c=0.0016.
En la Figura I.1 se muestran los valores calculados (o) y la curva de ajuste (-).
^gura I.1





Conversión de la Concentnación de HCl















0.137 995.7 0.138 3.175 936.8 3.389
0.275 993.1 0.277 3.480 930.7 3.739
0.414 990.5 0.418 3.788 924.4 4.098
0.553 987.9 0.560 4.098 918.1 4.464
0.693 985.3 0.703 4.412 911.8 4.839
0.833 982.6 0.848 4.728 905.3 5.223
0.975 979.9 0.995 5.047 898.7 5.616
1.116 977.2 1.142 5.369 892.0 6.019
1.259 974.4 1.292 5.694 885.3 6.432
1.402 971.7 1.443 6.022 878.4 6.856
1.546 968.9 1.596 6.686 864.5 7.734
1.691 966.1 1.750 7.361 850.1 8.659
1.836 963.3 1.906 8.047 835.3 9.634
1.928 960.4 2.007 8.745 820.1 10.663
2.129 957.5 2.223 9.454 804.5 11.751
2.276 954.6 2:384 10.173 788.4 12.903
2.424 951.7 2.547 10.901 771.8 14.124
2.573 948.8 2.712 11.639 754.6 15.424
2.722 945.8 2.878 12.385 736.9 16.807
2.872 942.8 3.046 13.137 718.6 18.281
•
•
^'^ CW=Concentración total de agua en g/dm3
•
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Tabla I.2
Conversión de la Concentración de NaOH


















0.125 998.9 0.125 3.079 996.7 3.089
0.252 999.4 0.252 3.392 995.2 3.408
0.381 999.9 0.381 3.710 993.5 3.734
0.510 1000.3 0.510 4.034 ^ 991.6 4.068
0.641 1000.6 0.641 4.364 989.4 4.411
0.774 1000.8 0.773 4.699 987.0 4.761
0.907 1001.0 0.906 5.040 984.5 5.119
1.043 1001.1 1.042 5.386 981.7 5.486
1.179 1001.1 1.178 5.737 978.6 5.862
1.317 1001.0 1.316 6.094 975.4 6.248
1.456 1000.9 1.455 6.825 968.1 7.050
1.597 1000.7 1.596 7.576 959.9 7.892
1.739 1000.5 1.738 8.349 950.8 8.781
1.882 1000.2 1.882 9.142 940.6 9.719
2.027 999.9 2.027 9.956 929.4 10.712
2.173 999.5 2.174 10.788 917.2 11.762
2.321 999.1 2.323 Y 1.639 904.0 12.875
2.470 998.6 2.473 12.508 889.7 14.059
2.620 998.0 2.625 12.394 874.3 14.176
2.772 996.7 2.781 13.295 857.9 15.497
^^ Ca=Concentración total de agua en g/dm3
Se hizo lo mismo para el NaOH, al que corresponden los datos de la Tabla I.2 y la Figura
I. 2 - donde ( o) se refiere a los valores de m calculados y(-) al ajuste a una función
polinómica de grado cuatro en c(^=0.038):
^nN^g=0.0185+0.9612c+0.0163cZ-1.8•10-3c3+1.3•10^c4 (I.2^
(o.ou> (o.o^ (s.^•lo-^ (l.o•io-^ (a•lo-^
208 Apéndice 1
Representación de los datos de la Tabla I.2
para el NaOH
Se repitió el mismo proceso para el NaCI - Tabla I.3 y Figura I.3:
Figura L3
•
La función de ajuste - con ^=1.74• 10^3 - viene dada por la expresión (I.3).
mNa^l =1.6 •10-4 + 1.0009 c+ 0.0180 c2 + 0.0011 c3
(4.7•10-s) (0.0001) (5.8•10-s) (8.3•10^
•
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Tabla I.3
Conversión de la Concentración de NaCI
de la Escala de Molarŭiad (c) a Molalidad (nc)^`^
•
A
c Cw m c C„^°^ m c C„ m
0.017 997.9 0.017 0.470 990.0 0.475 0.995 980.2 1.015
0.034 997.7 0.034 0.488 989.7 0.493 1.032 979.5 1.054
0.051 997.4 0.051 0.505 989.4 0.510 1.069 978.8 1.092
0.069 997.1 0.069 0.523 989.0 0.529 1.106 978.1 1.131
0.086 996.8 0.086 0.541 988.7 0.547 1.144 977.4 1.170
0.103 996.5 0.103 0.559 988.4 0.566 1.181 976.6 1.209
0.120 996.2 0.120 0.577 988.0 0.584 1.218 975.9 1.248
0.137 995.9 0.138 0.595 987.7 0.602 1.256 975.2 1.288
0.155 995.6 0.156 0.613 987.4 0.621 1.294 974.4 1.328
0.172 995.3 0.173 0.631 987.1 0.639 1.331 973.7 1.367
0.189 995.0 0.190 0.649 986.7 0.658 1.369 972.9 1.407
0.207 994.7 0.208 0.667 986.4 0.676 1.407 972.2 1.447
0.224 994.4 0.225 0.685 986.1 0.695 1.445 971.4 1.488
0.241 994.1 0.242 0.703 985.7 0.713 1.484 970.7 1.529
0.259 993.8 0.261 0.721 985.4 0.732 1.522 969.6 1.569
0.276 993.5 0.278 0.739 985.1 0.750 1.560 969.1 1.610
0.294 993.1 0.296 0.757 984.7 0.769 1.599 968.3 1.651
0.311 992.8 0.313 0.775 984.4 0.787 1.637 967.6 1.692
0.329 992.5 0.331 0.794 984.0 0.807 1.676 966.8 1.734
0.346 992.2 0.349 0.812 983.7 0.825 1.715 966.0 1.775
0.364 991.9 0.367 0.830 983.4 0.844 1.754 965.2 1.817
0.382 991.6 0.385 0.848 983.0 0.863 1.793 964.4 1.859
0.399 991.3 0.403 0.866 982.7 0.881 1.832 963.6 1.901
0.418 991.0 0.422 0.885 982.3 0.901 1.930 961.6 2.007
0.435 990.6 0.439 0.921 981.6 0.938 2.029 959.5 2.115




c C„ m c CN m c Cw m
2.229 955.4 2.333 2.845 942.2 3.020 4. 153 913.1 4.548
2.330 953.3 2.444 3.056 937.6 3.259 4.382 907.9 4.827
0.432 951.1 2.557 3.270 932.9 3.505 4.613 902.6 5.111
2.534 948.9 2.670 3.486 928.1 3.756 4. 848 897.1 5.404
2.637 946.7 2.785 3.706 923.2 4.014 5.085 891.6 5.703
2.741 944.5 2.902 3.928 918.2 4.278
Las magnitudes que se presentan en la Tabla I.3 están expresadas en las mismas unidades
que en las Tablas 1.1 y 1.2.
Conversión del pg de
la escala de molaridad a la de molalidad
Para un equilibrio de ionización como el que presentan los aminoácidos en disolución acuosa:
AH2 ^ AH + H+
la constante de equilibrio se puede expresar como:
modesAH molesH'
K` _ [`4H] [H`] = V V =
c [AH2 ) molesAH2
V
= m,^ama• masaagua = K. masaagua




I^ = constante de equilibrio expresada en la escala de molaridad





Expresando el término (masa agua)/V en función de magnitudes conocidas o que
•
^ •
Escalas de Concentraci6n 21l
puedan deternŭnarse experimentalmente, podremos relacionar ambas constantes, K^
•
Y ^•
masa agua _ masa^ - masai
C M= C`
V V V -P ` ' m.^
donde:
masa&,.= masa de disolución
masa; = masa de soluto
m; = concentración molal de soluto (moles/Kg agua)
G= concentración molar de soluto (moles/d»z^)
M; = masa molecular del soluso
p= densidad de la disolución
Hecho esto se planatea la siguiente relación:
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APENDICE II
Tablas de calibrados experimentales
En este apéndice se han incluido algunas tablas con los datos obtenidos en las experiencias
de calibrado del electrodo de vidrio en concentración de protones según los dos
procedimientos detallados en los Apartados 4.2.1.1.1 y 4.2.1.1.2.
Se puede apreciar que cuando se realiza el calibrado por el procedimiento 1 valoración
ácido-base fuerte- se obtienen pendientes que se alejan del valor teórico de Nernst mientras
que, cuando se realiza por el procedimiento 2, los valores de la pendiente parecen más
próximos a dicho valor teórico. En ambos casos se ha mantenido el pH dentro de los
intervalos recomendados (124^.
Estos resultados se emplearon como referencia para realizar la simulación de los calibrados
a partir de las ecuaciones características que definen cada uno de los procedimientos.
Al pie de cada tabla se han indicado los valores del potencial formal -representado por E°
cuando se trata del intervalo ácido y por E°' cuando se trata del básico- y de la pendiente





Procedimiento 2. Adiclón de HCl 0.1018 M sobre una disoluci6n de NaCI (I=1 M, NaCI)
v E pH v E pH v E pH
0.50 401.9 2.901 1.03 420.0 2.592 1.57 430.2 2.415
0.53 403.4 2.876 1.06 420.8 2.580 1.60 431.2 2.407
0.56 404.8 2.852 1.09 421.5 2.568 1.63 431.6 2.399
0.59 406.1 2.830 1.12 422.2 2.557 1.66 432.1 2.391
0.62 407.3 2.809 1.15 422.9 2.546 1.69 432.5 2.384
0.65 408.5 2.788 1.18 423.5 2.535 1.72 433.0 2.377
0.68 409.7 2.769 1.21 424.2 2.524 1.75 433.4 2.370
0.72 411.1 2.745 1.24 424.8 2.514 1.78 433.8 2.363
0.75 412.1 2.727 1.27 425.4 2.504 1.81 434.2 2.356
0.78 413.1 2.711 1.30 426.0 2.494 1.84 434.6 2.349
0.81 414.1 2.705 1.33 426.6 2.485 1.87 435.0 2.342
0.84 415.0 2.679 1.36 427.2 2.475 1.90 435.4 2.336
0.87 415.9 2.664 1.42 428.2 2.457 1.93 435.8 2.329
0.90 416.7 2.650 1.45 428.7 2.448 1.96 436.2 2.323 ^
0.93 417.6 2.636 1.48 429.2 2.440 2.00 436.7 2.314
0.96 418.3 2.622 1.51 429.7 2.431 E°=573.9
s= -59.3
1.00 419.3 2.605 1.54 430.2 2.423
•
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Tabla II.2
Procedimiento 1. Adición de NaOH 0.0470 M sobre una disolución de NaCI (I=1 M, NaCI)









































































Pmcedimiento 1. Valoración de HCI 0.0114 M con NaOH 0.4836 M(I=1 M, NaC!)
v E pA v E pOH
0.44 436.1 2.224 1.01 -55.8 3.081
0.47 434.8 2.251 1.02 -58.2 3.023
0.50 433.0 2.280 1.03 -60.4 2.972
0.53 431.0 2.311 1.04 -62.2 2.927
1
0.57 427.8 2.356 1.05 -64.2 2.886
0.61 425.0 2.406 1.06 -65.8 2.848
0.64 422.5 2.448 1.07 -67.4 2.814
0.67 419.6 2.494 1.08 -68.8 2.782
0.70 416.2 2.545 1.09 -70.3 2.752
0.73 412.7 2.682
0.76 . 408.0 2.671
0.78 404.5 2.723
0.81 398.2 2.814 E°=578.1 / E°i=191.0
s= -63.6 / s'=44.0 ^-0.83 392.4 2.887
^




Procedimiento 2. Adición de HCl O.1I06 M sobre una disolución de NaCI (I=0.25 M, NaCI)
v E pB v E pH
0.48 393.1 2.882 1.21 416.6 2.488
0.50 394.3 2.865 1.24 417.2 2.478
0.53 395.8 2.840 1.27 417.7 2.468
0.57 397.6 2.808 1.30 418.4 2.458
0.60 399.0 2.787 1.33 418.9 2.449
0.63 400.2 2.766 1.36 419.5 2.439
0.67 401.8 2.739 1.39 420.1 2.430
0.70 402.8 2.721 1.42 420.6 2.421
0.73 403.8 2.703 1.45 421.1 2.412
0.76 404.8 2.686 1.48 421.6 2.404
0.79 405.8 2.669 1.51 422.1 2.395
0.82 406.7 2.653 1.54 422.6 2.387
0.85 407.7 2.638 1.57 423.1 2.379
0.88 408.5 2.623 1.60 423.6 2.371
0.91 409.4 2.609 1.63 424.0 2.363
0.94 410.2 2.595 1.66 424.5 2.356
0.97 411.0 2.582 1.69 424.9 2.348
1.00 411.7 2.564 1.72 425.4 2.341
1.03 412.5 2.556 1.76 426.0 2.331
1.06 413.2 2.554 1.79 426.3 2.324
1.09 413.9 2.532 1.82 426.8 2.317
1.12 414.6 2.521 1.85 427.1 2.311
1.15 415.3 2.510 1.89 427.1 2.311





Procedimiento 2. Adición de NaOH 0.0510 M sobre una disolución de NaC! (I=0.25 M, NaCI)
v E pOA v E pOH
0.51 -46.4 3.192 1.12 -66.0 2.857
0.54 -47.9 3.168 1.15 -66.6 2.846
0.58 -49.8 3.137 1.18 •67.2 2.835
0.61 -51.1 3.116 1.21 -67.9 2.825
•
0.64 -52.4 3.095 1.24 -68.4 2.814
0.67 -53.6 3.076 1.27 -69.0 2.804
0.70 -54.7 3.057 1.30 -69.6 2.794
0.73 -55.8 3.039 1.33 -70.1 2.785
0.76 -56.7 3.022 1.36 -70.6 2.775
0.79 -57.7 3.005 1.39 -71.1 2.766
0.82 -58.6 2.989 1.42 -72.0 2.748
0.85 -59.5 2.974 1.45 -72.5 2.740
0.88 -60.3 2.959 1.48 -72.5 2.740
0.91 -61.1 2.945 1.51 -72.9 2.732 •
0.94 -61.9 2.931 1.54 -73.4 2.723
0.97 -62.6 2.918 157 -73.8 2.715
1.00 -63.3 2.905 1.60 -74.2 2.707
1.03 -64.0 2.893 1.63 -74.6 2.700
1.06 -64.7 2.880 E°=-228.0
s= -57.01.09 -65.3 2.869
♦
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Tabla II. 6
Procedimiento 1. Valornción de ECl O.OI35 M con NaOH 0.2004 M(I=0.25 NaCI)
v E pB v E pOH
1.73 423.1 2.331 2.86 -65.0 3.128
1.76 422.2 2.345 2.89 -67.9 3.053
1.79 421.3 2.360 2.91 -69.4 3.010
1.82 420.3 2.375 2.94 -7 1.5 2.952
1.85 419.3 2.390 2.97 -73.5 2.901
1.88 418.2 2.406 3.00 -75.3 2.901
1.91 417.1 2.422 3.03 -77.0 2.814
1.94 416.0 2.439 3.06 -78.5 2.776
1.97 414.9 2.457 3.09 -80.0 2.742









2.30 395.6 2.722 E°=588.5 / E°'=-187.0




Procedineiento 2. Adici6n de ACl 0.0713 M sobre una disolución de NaCI (I=0.1 M, NaCI)
v E pB v E pA
0.75 3 90.5 2.882 2.16 416.8 2.437
0.78 391.5 2.865 2.22 417.4 2.426
0.83 393.1 2.839 2.28 418.1 2.415
0.87 394.3 2.819 2.34 418.7 2.404
0.92 395.7 2.795 2.40 419.3 2.394
0.97 397.0 2.773 2.45 419.8 2.386
1.04 398.8 2.743 2.50 420.3 2.377
1.09 399.9 2.723 2.56 420.8 2.368
1.14 441.1 2.704 2.63 421.5 2.357
1.19 402.1 2.686 2.70 422.1 2.346
1.24 403.2 2.669 2.75 42. 5 2.338
1.28 403.9 2.661 2.82 423.1 2.328
1.33 404.8 2.63 9 2.90 423.8 2.317
1.38 405.8 2.624 2.95 424.2 2.310
1.44 406.8 2.606 3.00 424.6 2.303
1.49 407.7 2.592 3.06 425.0 2.295
1.55 408.6 2.575 3.13 425.6 2.286
1.60 409.4 2.562 3.25 426.5 2.271
1.65 410.1 2.549 3.30 426.9 2.265
1.70 410.9 2.536 3.35 427.3 2.259
1.75 411.6 2.524 3.48 428.2 2.244
1.85 413.0 2.501 3.55 428.6 2.236
1.90 413.6 2.490 3.65 429.3 2.225
1.95 414.2 2.480 3.75 429.9 2.214
2.00 414.9 2.469 3.85 430.5 2.203
2.05 415.5 2.459 E°=560.5
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Tabla II. 8
Procedimiento 2. Adición de NaOA 0.0611 M sobre una disolución de NaCI (1=0.1 M, NaCI)
v E pOg v E pOE
0.43 -58.3 3.187 0.94 -77.6 2.853
0.46 -60.1 3.158 0.97 -78.2 2.840
0.49 -61.7 3.131 1.00 -78.9 2.827
0.52 -63.2 3.106 1.03 -79.6 2.814
0.55 -64.7 3.081 1.06 -80.3 2.802
0.58 -66.0 3.059 1.09 -81.0 2.790
0.61 -67.2 3.037 1.12 -81.6 2.779
0.64 -68.4 3.017 1.15 -82.2 2.768
0.67 -69.5 2.997 1.18 -82.8 2.757
0.70 -70.6 2.978 1.21 -83.3 2.746
0.73 -71.6 2.9600 1.24 -83.9 2.736
0.76 -72.6 2.943 1.27 -84.5 2.726
0.79 -73.4 2.927 1.30 -85.0 2.716
0.82 -74.4 2.911 1.33 -85.5 2.706
0.85 -75.2 2.895 1.35 -85.9 2.700
0.88 -76.0 2.881 E°'=-237.4




Procedimiento 1. Valoraci6n de HCl 0.0077 M con NaOH 0.06678M (I=O.l NaC!)
v E pH v E pOH
0.80 427.6 2.206 4.95 -71.3 3.212
0.90 426.8 2.219 5.00 -73.0 3.162
1.00 426.0 2.232 5.05 -74.7 3.117
1.20 424.4 2.259 5.10 -76.2 3.077
a
1.30 423.5 2.274 5.20 -78.8 3.006
1.45 422.2 2.296 5.30 -81.2 2.946
1.60 420.7 2.319 5.35 -82.3 2.180
1.70 419.6 2.335 5.45 -64.3 2.868
1.80 418.6 2.352 5.55 -86.1 2.824
1.90 417.5 2.3 69 5.60 -87.0 2.803
2.01 416.3 2.388 5.70 -88.6 2.765
2.10 415.3 2.405 5.75 -89.3 2.747
2.20 414.0 2.424 5.80 -90.0 2.730
•







3.55 386.7 2.811 E°=58I.5 / E°i=-192.8







Recopilac^'ón de constantes de estabilidad de algunos a»ŭnoácidos
Se han seleccionado algunos valores de los pKs de los aminoácidos glicina, a-alanina,
leucina, treonina y metionina encontrados en la bibliografía. Todos ellos fueron determinados
a 25 °C. En la primera columna de las tablas se ha indicado la fuerza iónica a la que fueron
determinados y en algunos casos se ha incluido también el electrolito empleado. Las
correspondientes a fuerza iónica cero se obtuvieron, bien por extrapolación a dilución infinita
o calculando los coeficientes de actividad mediante el empleo de alguna fórmula teórica o
empírica. La gran mayoría de estas constantes fueron determinadas mediante técnica
potenciométrica con electrodo de vidrio, electrodo de hidrógeno, etc.
•
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Curvas típicas de valoración
En el presente apéndice se han incluido algunas curvas típicas de la valoración de una
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APENDICE V
Tablas con los coe,^icientes estandarizados de la RR
A continuación se han incluido algunas tablas donde figuran los coeficientes normalizados
obtenidos al aplicar la regresión ridge a las ecuaciones (284) y(285) para los aminoácidos
a-alanina, leucina, treonina y metionina en NaCI y a las ecuaciónes análogas en ASW a
25°C.
Los valores de k corresponden al parámetro ridge; si bien este puede variar entre 0 y 1, se
han considerado únicamente los valores iniciales (k < 0.5) para ilustrar la variación brusca
que experimentan los coeficientes estandarizados del modelo a medida que aumenta k.
Los coeficientes normal izados - a;, b; y c; - se relacionan con los coeficientes normales de
las ecuaciones (284) y (285) mediante las expresiones que se recogen en el Apéndice Vll. Los
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A.PENDICE VI
i
Apl^'cación del modelo de Pitzer a aminoácidos en ASW
La aplicación del modelo propuesto por Pitzer para los coeficientes de actividad de cationes (M)
y aniones (X) en agua de mar sintética ^onstituida por las especies NaCI, KCI, CaC12, MgCI,
y Na2S0^ conduce a las siguientes expresiones generales en su forma más sencilla f^39]:
ln z^ +2m B +EC +2m B +EC ) +YM Cl ( MCI MCI) SO4 ( MSO4 MSO4
+ ^ ^ m^ma ^zxBc^a +zxC^a) .c a
ln yX = z^ + 2mNQ (BN^+ECN^) + 2mMg (B^X+EC^x) +
+ 2m^ (B^+ECc^) + 2mg(B^+EC^) + .
+ ^ ^ m^ma (ZzB^ +zxC^)c a
(VI.1)
(VI.2)
Se ha visto en el Capítulo 4 que al desarrollar la constante del primer equilibrio de ionización
^ de los aminoácidos aparecen los logaritmos de los coeficientes de actividad de las dos especies
cargadas -las dos con carga positiva (M)- con signos opuestos. Esto hace que se anulen entre
sí las contribuciones de f y del término con el sumatorio extendido a todos los aniones y
cationes del medio procedentes de ambas especies - ln ry^ y ln ryH. . La expresión del pK
^
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para el primer equilibrio resulta, consecuentemente, bastante sencilla, ya que solo permanecen
los coeficientes de interacción entre los iones constituyentes del medio iónico y los iones
involucrados en el equilibrio de ionización.
Una vez suprimidos los términos que se anulan se obtiene la siguiente expresión:
1nKi =1nKi - In y,^ - ln yH. + ln Y^? =1nKi -2I^ íl^^; -
i ^
0 RMCI ) CMCI
-2mcr RMCr+ 21 ^ +al
2 -2mSOa
R i ^




+ 2m R 0^ + rM'C1^2) +al CM'C! + Zril R^ ^ + RM'SO4^) +act M c^ 2I 2 soa M so, 21
(VI.S)
donde M=H+, M'=AH2, el subíndice i se extiende a todos los iones constituyentes del medio
iónico y las funciones de la fuerza iónica f^'^- son las descritas en el Capítulo 4:
f<i)=2I
f ^2) =1-(1 +23-^ exP(-2^^
f^3) =n
(VI.6)
Agrupando por variables en la ecuación (VI.S) se llega a una expresión sencilla análoga a la
encontrada para aminoácidos en disolución de un electrolito simple:
f
1nK* 1nKT + f -7l
-cRMCi-3'sR^so +cR° ^ +ysR^ ^ ^1) +1- 1 L AB,i 4 M CI M S04
r 1 _ 1 1 1 )
+I -CRMCI YSRMSO4+CRM^CI+ySRM^SO4
+ , (^^^ ^
+ -CQCMCI y^C^04+CQCM'CI+y^CM'SOa
I^{3)
donde se han sustituido las concentraciones de cada ion por las expresiones que se detallan en
el Capítulo 4(Apartado 4.2.4.2.2). Dividiendo (VI.7) entre -ln 10 se obtiene:
^
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PKi =PKi +Ai.^i^ +Bl.^^ +Cl.^t3^ (VI.8)
En el caso del segundo equilibrio, los logaritmos de las dos especies cargadas -una positiva (M)
y otra negativa (X)- aparecen con el mismo signo; por lo tanto las contribuciones que en el
primer equilibrio se anulan, se suman en este caso, originando que la correspondiente ecuación
resulte algo más compleja. La ecuación logarítmica para el segundo equilibrio es de la forma:
* T1nK2 = 1nK2 - 1nyA- - lnyg. + 1nYZ (VI.9)
Sustituyendo los logaritmos de los coeficientes de actividad para M=H+ y X=A- en la ecuación
(VI.9) se obtiene:
lnk,ls =1nK2T -,f^4^ - 2mNQ (BN^+ECN^) - 2m^ (BMgx+EC^X) -
- 2m^ (B^+ECc^) - 2m^(B^+EC^) -
- ^ ^ m^ ma (zXB^ +zXC^)
- f t4^ - 2mc1(BMCI+ECMC1) -
c a
(VI.10)
+EC ) + 21^- 2m (B -^ ^ m m (zXB^ +z C )^,MSOMSOs04 . < i ^ a X ^^^ c a
Se desarrolla, a continuación, el término que incluye el sumatorio para todos los iones
-cationes (c) y aniones (a)- del electrolito:
S UM = mNaClmCl BNaCI + mN^Ci CNaCI + mN^SO4 Br/aSOa +
+ mNamSO4 CNaSO4 + mMgmCl BM8C1 + mMgmCl CMgCI +
1 1
+ mMgmSO4 B1 ►s8SO4 + mMgmSO4 CMgSO4 + mCamCl BCaCI +
i
+ m^mciC^cl + m^mso4Bcaso, + m^mso, Ccaso, +
1 1





Se ha designado por SUM al sumatorio indicado y se han omitido las cargas z^ por ser 1 para
todas las especies M y X que intervienen en los equilibrios.
Puede observarse, para este segundo equilibrio, que las contribuciones electrostáticas se suman
,2ft4^, lo mismo que las contribuciones de los electrolitos incluidas en el término SUM. Por otra
parte, dicho término incluye los coeficientes Bl para las especies 2:2 CaSO4 y MgSO4, que
aportan dos nuevas funciones de la fuerza iónica:
cu





Estas nuevas funciones se designarán por f^^=-1+(1+1.^+0.98I)exp(-1.^) y
f^=-1+(1+12f +72I)exp(-12f1) , respectivamente.
Desarrollando los términos de la ecuación (VI.11):
i - Cm
1nK2 =1nK2 +21^ í^,^,^ -2,f^4^ - 2SUM-2mNa (3Nax+ RN°x.^^+al N^r -
1 21 2
^ ^ ^ ^
- 2m^ a°Mex+ R^X.^2^ +aI CMgx - 2m^ a^+ R
c^^2^+a1 Cc^c _
2I 2 21 2
1 ^ 1 ^
- 2m^ R^r+ R^.^2^ +al C^ - 2mC1 aMCr+
RMCC^2^ +^ CMCI -
2I 2 2I 2
i ^
p R MSO4^2^ CMSO4
- 2ms04 a Msod + 21 +^ 2
(VI.12)
(VI.13)
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coeficientes que acompañan a funciones de la fuerza iónica distintas de las ,^I^, , f^2^ o , f^3j, se
obtiene:
I2=1nKz"+2,1^4^+^bC^NaCl+y2CRKCl+y3CRCaCl+Y4CRMgCI+^lSRNaSO4+Y?^SRKSO4]+ (VI.14)
+2 MMgS0^4 + a CoS0^3 ^+2 ^ pMgS0^4 + pCaS0^3 ^
ys 0.98^ 0.98n ^ ys 72ÍZ 72ÍZ







La función Y2 ( Y2=Y2/(-ln 10) ) puede obtenerse a partir de la expresión:
Y2 =1nK2` - 0.8686f^4^ -0.2882fc^ -0.0119fc^ +0.002f^ (VI.1^
Finalmente, agrupando por variables, de manera análoga a como se hizo en la ecuación (VI.7),







o o o 0 ^(1^









+^-bRÑax-Y4 RMgx-Y3 Rĉax-Y2Ri^x-c RMCr-YsRMSOa^.^^ +
C^ C^ .1^
+ -^QCÑ^-y4QC^x-y3UC^-j^2QC^-CQCMCI Y^CMSO4-2^
^ Oa -2^5 NaSOa ^3)+
2^
^ C^ ^ L•^ ^ C^
+ -2Y4C CMgCI _2y4Y5 MBS^a -2y3C CCaCI _2Y3Y5 ^^a -2y2C CKCI -2y2Ys ^^a 1(3)
2^ 2^ 2^ 2^ 2 2^ J^
que puede expresarse de forma más sencilla como:
(VI.18)Y2 = pK2 +A2, fcl> + B2, f c2) + C2, ft3)
i
•
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A.PENDICE VII
Aplicación de la RR al modelo de interacción específica de Pitzer
Como se ha dicho, la regresión ridge, RR, es un procedimiento debido a Hoerl y Kennard
[^s1], que se diferencia ligeramente del método MCO. La esencia de la RR es que se
introduce un sesgo, k, en los parámetros estimados pero se asegura una menor varianza del
ajuste. Así, los parámetros estimados con RR tienen una menor exactitud pero son más
precisos que los obtenidos por MCO. El programa empleado para ajustar los datos
experimentales a los modelos indicados fue el STATGRAPHICS n13], que permite realizar
el ajuste por ambos métodos, MCO y RR. Se empleó, además, el programa SOLO [ii4]
(BMDP) para comprobar el ajuste por MCO y la hoja de cálculo LOTiJS 1-2-3 para las
operaciones con matrices y la transformación de los estimadores ridge expresados en
términos de correlación, b;, a los correspondientes estimadores normales, B;.
Si se considera un modelo lineal que relacione Y; con X^:
Yi = B^ + ^ B^ X;^ + E_
J
(VII.1)
donde Y; es el vector de las observaciones dependientes, Bo es la ordenada en el origen, B;'s
son los coeficientes de regresión asociados, X^ es la matriz de las variables independientes
o explicativas y E; es el vector error. Los coeficientes correspondientes a la RR que se
obtienen con el STATGRAPHICS vienen expresados en términos de correlación (b;) que
provienen de expresar la ecuación (VII.1) en su forma estandarizada:
s
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y^ = o + ^ b^z,^ + e^
.1
(VII.2)
donde' ^=(Xv mean(X;))/stdev(X;) son las nuevas variables centradas y expresadas en
forma de correlación y los coeficientes b; han sido transformados en los correspondientes B;
a través de las ecuaciones:
B, - b^ ^^ (^
stdev (X^)
Bo = mean (^ - ^ B^ meon (X^)
J
Si consideramos el modelo de Pitzer:
Pgi = pgi +A1 fci) +BlfC^) + Ci fc3)
y2 = pg2 +A^cl> + B^c^^ + C^c3>
(VII.3)
(VII.4)
los coeficientes que se estiman, bien sea por MCO o por RR, son los A;, B; y C; que
expresados en términos de correlación serían a;, b; y c;. Las variables explicativas del modelo
son las ,^ y se estudia la correlación existente entre ellas a través de las matrices R.
El error estándar de la Y; estimada es (residual mean square):
(VII.6)
s
donde GL = número de grados de libertad.
Las varianzas en los B;'s vienen dadas por:
' mean(X) = valor medio de X, stdev(X) = desviación esuíndar de X ^
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s2 R^
var (B^) _
(N - 1) stdev(X^:
2 1 R^` mean(X^) mean(X^.)
var(B^ = s - + ^ ^
N j j^` (N - 1) stdev(X^) stdev(X^.)
s
siendo R^` los elementos de R''.
(VII.8)
En la RR la matriz R'' es estabilizada por la inclusión del parámetro ridge (k> 0) a los
valores de la diagonal, y por I(matriz identidad). La expresión para la varianza queda de la
forma:
2
varB^.(k) = s(k) 2(R + kn-i R(R + kn-1 (VII.9)
(N - 1) std.ev(X^)
La solución del problema empleando RR conduce a la siguiente ecuación matricial para los
coeficientes ^normalizados b;:
b(k) - (R + k^-iR^,
;
(VII.10)
en donde R'' es el inverso de la matriz de correlación entre las variables independientes y
R^ es el vector de correlación entre la variable dependiente y las independientes. Como caso
particular, si k=0 se tiene MCO. La RR se emplea para obviar el problema de la
multicolinealidad, también llamada colinealidad. El problema surge cuando existe una
dependencia lineal entre los vectores de las variables explicatorias, X^. El efecto de la
multicolinealidad consiste en aumentar la varianza de los estimadores MCO. De hecho, si
R, o más concretamente su determinante, det(R), se aproxima a cero debido a las altas
correlaciones entre las variables X^, R'' resulta erróneamente determinada, resultando unos
valores altos de las varianzas y soluciones inestables para los b;'s. ^
Un procedimiento frecuentemente utilizado para la estimación del parámetro ridge supone
^
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la representación de la traza ridge, es decir, la representación de los coeficientes b^ frente
a k. Una vez obtenida dicha representación puede elegirse el valor de k mediante un análisis
visual como aquel valor en el que los coeficientes alcanzan valores prácticamente constantes
después de un cambio brusco inicial.
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